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Tradicionalmente, la materia se consideraba algo conti- 
nuo e indivisible hasta que se confirmo que era posible 
dividirla en particulas mas pequenas, a las que llama- 
mos atomos. 

En esta Unidad estudiaremos como los atomos se pue- 
den a su vez dividir en particulas mas pequenas, y se 
comentaran modelos sencillos que intentan explicar su 
estructura interna. 

Asimismo, justificaremos que el descenso energetico que 
proporciona estabilidad a los sistemas atomicos se debe 
a la formacion de enlaces entre los mismos con el fin de 
obtener sustancias compuestas. 
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Mas datos 


El concepto de atomo sur- 
gio en Grecia entre un con- 
junto de filosofos llamados 
atomistas, entre los que des- 
tacan Democrito y Leucipo. 
Aristoteles fue contrario a 
ellos, defendiendo que la 
materia era continua. Platon, 
aunque proponla la existen¬ 
ce de formas elementales, no 
creia que estas fueran indivi¬ 
sibles en otras mas pequenas 
del mismo tipo. 


1 La materia y los atomos 

Desde La Antigiiedad, se considero que La materia era continua e indivisible hasta que en 
eL sigLo xviii diversos experimentos confirmaron que era posibLe separarLa en particuLas 
mas pequenas que LLamamos atomos. 

En esta Unidad estudiaremos que incLuso Los atomos se pueden dividir en particuLas mas 
pequenas aun, y comentaremos modeLos senciLLos que intentan expLicar La estructura 
interna de dichos atomos. 

Asimismo, anaLizaremos como diversos experimentos reaLizados con radiacion eLectro- 
magnetica nos proporcionan informacion acerca de La estructura energetica que Los 
eLectrones tienen dentro de Los atomos. 

Tambien sera muy importante comprender que La coLocacion de Los eLectrones en Los 
atomos determina sus propiedades fisico-quimicas, y conocer que es posibLe ordenar 
Los eLementos quimicos en funcion de dichas propiedades. 

Justificaremos que eL descenso energetico que proporciona estabiLidad a Los sistemas 
atomicos, se debe a que entre eLLos se forman enLaces para formar sustancias compues- 
tas. Estudiaremos Las pecuLiaridades de Las formas que tienen Los atomos de unirse entre 
si y Las propiedades de Las sustancias que producen estas uniones. 


Por uLtimo, indicaremos que uno de Los tipos de enLace permite generar fuerzas de atrac- 
cion entre Las moLecuLas, Lo cuaL aLtera sus propiedades. 


| Importante 


En la actualidad, el atomo 
se define como: «La menor 
particula constitutiva del 
elemento que conserva las 
propiedades de este y no 
puede dividirse por metodos 
quimicos», o tambien como: 
«La particula mas pequena 
de un elemento que puede 
participar en una combina¬ 
tion quimica». 


1.1 Los atomos de Dalton 

En 1808, en su libro Nuevo sistema defilosojia qufmica, John Dalton (1766-1844) sento 

las bases de la teoria atomica al postular que la materia estaba compuesta por unidades 

elementales, que denomino atomos. Su hipotesis se baso en los siguientes postulados: 

• Los elementos estan constituidos por atomos, que son partlculas materiales inde- 
pendientes, inalterables e indivisibles. 

• Los atomos de un mismo elemento son iguales en masa y en el resto de propie¬ 
dades. 

• Los atomos de distintos elementos tienen diferentes masas y propiedades. 

• Los compuestos se forman por la union de los atomos de los correspondientes ele¬ 
mentos en base a una relacion de numeros enteros sencilla. 


• En las reacciones quimicas, los atomos ni se crean ni se destruyen, solamente se 
redistribuyen para formar nuevos compuestos. 


Una vez que Dalton enuncio su teoria atomica, esta fue recibida con escasa oposicion por la 
mayoria de los cientificos de la epoca, a pesar de ser revolucionaria, pues consideraba a 
la naturaleza como discontinua, algo sumamente novedoso para su tiempo. 

Estas ideas de Dalton suponen el primer modelo teorico para explicar la Quimica moderna. 
El principal argumento a favor de la validez de la teoria atomica de Dalton era que per- 
mitia interpretar de forma logica todas las leyes ponderales, que veremos en la Unidad 
siguiente. 

Posteriormente, el quimico sueco Jakob Berzelius (1779-1848) determino las masas 
atomicas de algunos elementos, con lo que la inclusion del atomo como unidad basica 
en la estructura de la materia fue un hecho aceptado por la sociedad cientifica. 
















2 El descubrimiento de las parti'culas 
subat< micas 

Hoy en dia, sabemos que La estructura interna de Los atomos es La dave deL comporta- 
miento quimico de Los diferentes eLementos. Para conocerLa, Los cientificos utiLizan La 
informacion que se obtiene de experimentos que estudian como se comporta La materia 
aL hacerLa interaccionar con La energia. 

A. El experimento de Michael Faraday 

Los primeros experimentos de este tipo datan de La primera mitad deL sigLo xix y fueron 
reaLizados por Michael Faraday (1791-1867), que estudio eL paso de La corriente eLec- 
trica a traves de disoLuciones que contenian iones, proceso que se denomina eLectroLi- 
sis. Comprobo que aunque Los atomos se comportaban como si fuesen eLectricamente 
neutros, debia ser posibLe que estuviesen formados por particuLas mas pequenas carga- 
das eLectricamente de forma opuesta que se neutraLizaban entre si. Esta hipotesis movio 
a Los cientificos a preparar experimentos que Lo confirmasen. 

B. Los rayos catodicos 

En 1875, Willian Crookes (1832-1919) mejoro eLtubo de descargas eLectricas, que ha- 
bia sido creado por eL aLeman H. QeissLer en 1850, reduciendo La presion en su interior 
a casi eL vacio (~10“ 3 mm de Hg) y conectandoLo a un voLtaje muy eLevado (Fig. 2.1). 
En dicho tubo, en La pared opuesta aL catodo, aparecia una tenue coLoracion verdosa 
provocada por eL choque contra eL vidrio de una radiacion emitida por eL catodo, que 
E. Goldstein denomino rayos catodicos. Estos rayos: 

• Estan formados por particulas negativas que se propagan en Linea recta hacia eL 
eLectrodo positivo —eL anodo—. 

• Tienen masa apreciable, pues si se coLoca un moLiniLLo en su camino se observa 
como se mueven Las aspas, es decir, son particuLas con energia cinetica. 

• Tienen naturaLeza eLectrica, pues con un iman o mediante un campo eLectrico ex- 
terno, se puede despLazar eL haz Luminoso faciLmente. 

Ademas, se comprobo que estas particuLas eran siempre identicas, independientemente 
deL materiaL deL que estuviera hecho eL catodo y deL tipo de gas residuaL deL tubo. Por 
eLLo, se concreto que debian ser componentes basicos de cuaLquier atomo. Fue George 
Stoney (1826-1911) quien en 1891 Los bautizo como electrones. 
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Mas datos 


La electrolisis es un proceso 
por el que mediante la accion 
de la corriente electrica se 
pueden producir reacciones 
quimicas de descomposicion. 
El paso de la corriente elec¬ 
trica a traves de disoluciones 
acuosas de electrolitos (sales, 
acidos, bases) permite la for- 
macion de nuevas sustancias. 


Pantalla fluorescente 



Fig. 2.1. Generation de rayos catodicos 
en un tubo de descarga. 


Mas datos 



En un dispositivo que con¬ 
sume energia, el catodo es 
el electrodo negativo y el 
anodo es el positivo, como 
es el caso de los experimen¬ 
tos con tubos de descarga. 
En el caso de los dispositivos 
que producen energia, como 
son las pilas electricas, la 
polaridad de los electrodos 
es la contraria: el catodo 
es el electrodo positivo y el 
anodo el negativo. 


Fig. 2.2. Propiedades de los rayos cato¬ 
dicos. a) Se propagan en linea recta; b) 
Tienen masa; c) y d) Son de naturaleza 
electrica negativa. 
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| Importante 


Los gases son aislantes 
electricos para bajos volta- 
jes, pero conductores a altos 
voltajes. Sometidos a bajas 
presiones y miles de vol- 
tios, emiten luz de diferentes 
colores, segun sea la natu- 
raleza de dichos gases. En 
las ciudades existen anun- 
cios publicitarios hechos con 
tubos luminosos que encie- 
rran gases en las condiciones 
comentadas. 


+ Mas datos 

Masa del electron: 

9,109534-10" 31 kg 
Carga del electron: 

-1,602189-10" 19 C 
Masa del proton: 

1,672648-10- 27 kg 
Carga del proton: 

1,602189-lO" 19 C 


C. Los rayos canales 

Si Los eLectrones son particulas negativas y La materia es eLectricamente neutra, deben 
existir particuLas con carga eLectrica positiva que neutraLicen Los eLectrones de Los ato- 
mos. Partiendo de esta premisa, se reaLizaron diversas experiencias con eL objetivo de 
encontrarLas. 

En 1886, Eugen Goldstein (1850-1931) utiLizo un tubo de descarga simiLar aL de Crookes, 
pero en eL que habia perforado eL catodo, reaLizando unos agujeros en eL (Fig. 2.3). Ob- 
servo que aL mismo tiempo que se producian Los rayos catodicos existian otros que atra- 
vesaban Los orificios deL catodo, produciendo La caracteristica Luminiscencia aL chocar 
con Las paredes deL tubo. 

Los denomino rayos canaLes, y descubrio que estaban constituidos tambien por parti¬ 
culas, pero en este caso tenian que ser positivas, pues eran atraidas por eL catodo. Lo 
extrano era que, a diferencia de Lo ocurrido en Los experimentos con rayos catodicos. 
La masa y La carga de esas particuLas dependian deL gas encerrado en eL tubo. Los rayos 
canaLes son por tanto iones positivos deL gas encerrado en dicho tubo. 



Fig. 2.3. Generation de rayos canales en un tubo de descarga. 

D. Protones y eLectrones 

Con estos datos, la explicacion mas aceptable para la constitution de los atomos era: 

• Los eLectrones se desprenden independientemente del tipo de catodo utilizado 
para el experimento, luego se hallan basicamente en toda la materia. 

• Estos electrones, al ir hacia el anodo, chocan con las particulas del gas residual, 
arrancando de ellas otros electrones y dejandolas, por consiguiente, cargadas po- 
sitivamente, de forma que son atraidas por el catodo. Por tanto, su masa y carga 
dependen de las del gas que las rodea. 

Ernest Rutherford (1871-1937) realizo en 1914 la misma experiencia utilizando gas 
hidrogeno por ser el tipo de atomo mas sencillo, con lo que las particulas positivas 
obtenidas debian ser las mas pequenas que pudieran existir. Comprobo que: 

• Su carga positiva era del mismo valor que la negativa del electron. 

• Su masa era alrededor de 1836 veces mayor. 

Denomino protones a estas particulas. Dado que era posible obtener rayos canales y 
catodicos con cualquier gas y cualquier electrodo, se llego a la conclusion de que el 
proton y el electron eran componentes primordiales de todos los atomos. 























3 La estructura atomica 


3.1 Los modelos atomicos 

Una vez descubierta la existencia de particulas negativas y positivas como parti'culas com- 
ponentes de los atomos, era preciso explicar como se estructuraban para formarlos. Los 
cientificos proponian diversos modelos que intentaban explicar la constiturion de los 
atomos. Vamos a describir a continuacion los dos modelos primigenios mas importantes. 

A. El modelo de Thomson 

En 1898, Joseph J. Thomson (1856-1940), propuso su modelo atomico, que supom'a 
basicamente la existencia de una esfera de electricidad positiva (pues todavia no se 
habian descubierto los protones como particulas individuales), que incluia encajados 
tantos electrones como fueran necesarios para neutralizarla (Fig. 2.4). 

Este modelo es coherente con los experimentos de tubos de descarga vistos antes, 
ya que encaja bien con la existencia de iones positivos formados al desprenderse los 
electrones por choques entre los atomos que constituyen el gas, y tambien con la 
electroneutralidad observada en la materia. 



'-Electron 


■- Materia 
cargada 
positivamente 


Fig. 2.4. Esquema atomico de Thomson. 


B. El modelo de Rutherford 

El cientifico britanico Ernest Rutherford, en 1911, a fin de obtener informacion acerca 
de la estructura de los atomos, propuso un experimento consistente en bombardear con 
particulas a una lamina de oro de unos 5000 A de grosor, que tiene una anchura de 
unos dos mil atomos, observando los choques de las particulas que la atravesaban sobre 
una pantalla situada detras de ella (Fig. 2.5). 
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En Internet 


En la pagina web www. 
deciencias.net (puedes 
buscar en Google: «simu- 
lacion» «experimento de 
Rutherford») A encontraras una 
simulation y una explication 
de este experimento, gracias 
al que Rutherford descubrio 
que la materia tiene una gran 
cantidad de espacio vacio. 


Fig. 2.5. Experimento de Rutherford. Fig. 2.6. Desviacion de las particulas a al atravesar 

la lamina de oro. 


Rutherford esperaba que Las «pesadas)) particulas a (nucleos de helio, es decir, iones de 
He 2+ ), con gran energia cinetica, atravesarian La Lamina con faciLidad, ya que sus atomos 
tendrian La carga positiva uniformemente distribuida, segun eL modelo postulado por 
Thomson. Observo que eso era lo que sucedia para la mayor parte de dichas particulas, 
pero, para su sorpresa, algunas se desviaban claramente, e incluso otras rebotaban en 
la Lamina (Fig. 2.6). 
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Mas datos 


El pan de oro se empleaba en 
el revestimiento de imageries 
para otorgarles su aspecto 
dorado. 

En la actualidad todavia lo 
emplean muchos artistas. 


o- 


Claves y consejos 


Recuerda que un ion posi- 
tivo (cation), es aquel que 
ha perdido tantos electrones 
como indica su carga, pues 
esta representa la carga neta 
del atomo obtenida al hacer 
el balance entre las cargas 
positivas de los protones y las 
negativas de los electrones. 

Y que un ion negativo 
(anion), es aquel que ha 
ganado tantos electrones 
como indica la carga ionica, 
pues esta representa el exce- 
so de carga negativa sobre 
las positivas de los protones 
existentes. 


p 


Mas datos 


Los neutrones estabilizan los 
nucleos no solo apantallando 
a los protones, sino que ade- 
mas intercambian con ellos 
unas particulas denominadas 
piones, lo que les confiere 
gran estabilidad. 

Masa del neutron: 

1,674927 • 10- 27 kg. 

Carga del neutron: 0 C. 


A tenor de los resultados, elaboro un modelo basado en las siguientes conclusiones: 

• La materia esta practicamente «hueca», pues la mayor parte de las particulas a la 
atraviesan sin desviarse. 

• Las particulas a rebotan debido a las repulsiones electrostaticas que sufren al pasar 
cerca de las cargas positivas. Ya que esto ocurre muy raramente, es preciso que dichas 
cargas ocupen un espacio muy pequeno en el interior del atomo, al cual denomina 
nucleo. Este constituye la parte positiva del atomo y contiene casi toda su masa. 
El posterior descubrimiento de los protones confirmo la existencia del nucleo y que 
los protones se agrupan en el. 

• La existencia de particulas neutras en el nucleo para evitar la inestabilidad por 
repulsion entre los protones. 

• Los electrones deben moverse alrededor del nucleo, a fin de que su giro compense 
la fuerza electrostatica de atraccion entre cargas de signos contrarios, y asi no 
precipitarse sobre el. 

Este fue el primer modelo que explico la estructura del atomo, de ahi su importancia. 
Aun asi, tenia dos limitaciones principales: 

• En el se suponia que los electrones giran en orbitas alrededor del nucleo, someti- 
dos a la atraccion electrica de este. Segun la teoria electromagnetica, eso implica 
que constantemente dichos electrones deben emitir energia en forma de ondas 
electromagneticas que obtendrian de su energia cinetica. Tras un tiempo, esta 
terminaria por agotarse, cayendo los electrones sobre el nucleo, lo que no ocurre. 

• Este modelo no es capaz de explicar las bandas discontinuas de absorcion o emi- 
sion de los espectros atomicos, que explicaremos mas adelante. Para Rutherford, 
la energia de los electrones podia tomar cualquier valor en el atomo. 

3.2 El nucleo y la corteza de los atomos 

El nucleo que suponia Rutherford era inestable, puesto que en else repelerian los proto¬ 
nes y el nucleo se desintegraria de forma instantanea. Si el modelo es correcto, debemos 
suponer que existe algun tipo de particula que se interponga entre ellos apantallando 
sus fuerzas repulsivas, sino que ademas estabilice el sistema nuclear simultaneamente. 

Por otra parte, la masa de dichos nucleos no se corresponds con la carga existente en 
ellos. Por ejemplo, el helio tenia una masa equivalente a la de cuatro protones, pero su 
carga solo era la de dos de ellos. Era preciso que existiese otro tipo de particula de masa 
similar a la del proton, pero sin carga. 

Fue James Chadwick (1891-1974) quien en 1932 probo a bombardear atomos de berilio 
con particulas a y observo que se desprendia cierta radiacion. Al estudiarla, comprobo 
que estaba formada por particulas neutras de masa ligeramente superior a la del proton. 
Habia descubierto los neutrones. 

Asi se completo la estructura atomica. Consta de un nucleo positivo, en donde se hallan 
los protones y neutrones —en conjunto llamados nucleones— , y una zona cortical (o 
simplemente corteza), por donde giran los electrones en torno al nucleo. 
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Existen dos conceptos que caracterizan Los nucleos atomicos: 



El numero atomico (Z) indica el numero de protones que hay en el nucleo de un 
atomo. Coincide con el numero de electrones si el atomo es neutro. 


El numero masico (A) indica el numero de protones y neutrones del nucleo 
atomico. Coincide (en u) con la practica totalidad de la masa que tiene un 
atomo dado. No tiene unidades. 


Has de tener presente que: 

Los simbolos quimicos pueden estar rodeados de cuatro numeros: a La izquierda, en La parte 
superior, el numero masico (A), y en la parte inferior, el numero atomico (Z); a La derecha, en 
La parte superior. La carga ionica si ha perdido o ganado electrones (Q), y en la parte inferior, 
el numero de atomos presentes de ese elemento (n). 

Numero masico (A) (Q) Carga ionica 

Numero atomico (Z) (n) Atomos presentes 


Ejemplo 1 


Indica el numero de protones, neutrones y electrones de los siguientes 

atomos o iones: 

a; Mg (Z = 12 ,A = 24). b) As (Z = 33, A = 75). 

c)S 2 ~ (Z = 16 ,A = 32). d) Ag + (Z = 47, A = 108). 

Solucion 

a) El magnesio (Mg) tendra 12 protones por ser Z = 12, y como su carga to¬ 
tal es nula, tendra otros 12 electrones, mientras que sus neutrones seran 
A -Z= 24 - 12 = 12. 

b) EL arsenico (As) tendra 33 protones y 33 electrones por ser un atomo neutro, 
con Z = 33, y 42 neutrones, puesto que n = (A - protones) = 75 - 33 = 42. 

c) EL ion sulfuro (S 2 ~) tendra 16 protones por ser Z= 16, y como su carga total 
es -2, ha ganado 2 electrones, tendra 18, y como su masa es 32, sus neu¬ 
trones seran 32 - 16 = 16. 

d) EL ion plata (Ag + ) tendra 47 protones por ser Z = 47, mientras que su carga 
indica que ha perdido un electron, asi que tendra 46, mientras que sus neu¬ 
trones seran 108 - 47 = 61. 


Ordenes de magnitud 



El nucleo tiene un tama- 
no aproximado de 10“ 14 m y 
los electrones se mueven a 
su alrededor a una distancia 
media de 10“ 10 m. Es decir, 
ocupan una esfera alrededor 
de 10 12 veces mayor que la 
nuclear. 

En comparacion, seria como 
si el nucleo tuviese el tama- 
no de un hueso de aceituna 
situado dentro de una cate- 
dral, por la que se move- 
nan los electrones. Por esto, 
Rutherford afirmaba que el 
atomo esta practicamente 
hueco. 

Ademas, la velocidad de giro 
del electron en el modelo 
de Rutherford resulta ser de 
unos 2 200 km/s, lo que le 
permite dar mas de 6,5 • 10 15 
vueltas al atomo. 


1 / Actividades 

1> Indica la composition del nucleo y la corteza de los 
siguientes atomos: 

a) K (Z= 19, A = 39) b) P (Z= 15, A = 31) 

S: a) 19 p, 20 n, 19 e. 

2> Sabiendo que el ion de carga +3 de un atomo con¬ 
vene 26 protones y 30 neutrones, indica sus numeros 
masico y atomico, asi como la cantidad de electrones 
que presenta. 

S: Z = 26; A = 56,23 e. 


3> Un ion del elemento aluminio (Z = 13, A = 27) con¬ 
vene diez electrones. Indica la carga del ion y cuan- 
tos neutrones contiene. 

S: Carga ionica +3, 14 n. 

4> Un ion de un atomo con numero de oxidacion -1 con¬ 
tiene 17 protones y 18 neutrones. Indica sus numeros 
atomico y masico, asi como la cantidad de electrones 
que contiene. 

S: Z = 17; A = 35; 18 e. 
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Importante 


La masa atomica de un ele¬ 
ment*) no coincide con su 
numero masico. 


3.3 Variaciones en la masa de los atomos: isotopos 

En 1912, Thomson, experimentando con iones de gas neon, observo que las masas de 
esos iones eran, en algunos casos, diferentes entre si. Un discipulo suyo, F. W. Aston, 
en 1920, utilizando el espectrografo de masas (aparato que analiza los atomos impri- 
miendo marcas distintas segun sus diferentes masas), llego a verificar que existian 
atomos de neon de masa 20 y otros de masa 22, confirmandose asi que aunque todos 
tenian diez protones, unos tenian diez neutrones y otros, doce. Esto ocurre igualmente 
en muchos de los elementos. En realidad son mezclas de atomos de numeros masicos 
distintos. 


+ 


Mas datos 


Los isotopos del elemento 
hidrogeno tienen nombres 
propios; son el hidrogeno o 
el protio, el deuterio (con un 
neutron) y el tritio (con dos 
neutrones). 


® -- 

Se denominan isotopos a los atomos del mismo elemento que presentan dife- 
rente contenido en neutrones, y por ello distinto numero masico. 


En los 90 elementos que se encuentran en la naturaleza, se observan 280 isotopos, 
que se denominan por ello isotopos naturales. 

Los isotopos artifidales se preparan en el laboratorio, ya sea aumentando el contenido 
neutronico de los atomos estables al bombardear sus nucleos con particulas radiactivas, 
o bien en la obtencion de nuevos elementos. Se han observado mas de 2000 hasta ahora. 


3.4 Escala de masas atomicas 


100 - 


75 


II =5 
CO 

50-go 


25 


L 



204 205 206 207 208 209 220 
Masas experimentales (u) 


Fig. 2.7. Espectro de masas de los 
isotopos de plomo. En el espectro se 
indica su proporcion isotopica. 


El aparato empleado habitualmente para obtener las masas de los diferentes atomos es 
el espectrometro de masas con escala, antiguamente llamado espectrografo. Con el se 
preparan placas fotograficas de los distintos atomos que se estudien, observandose que 
aparecen lineas en ellas. Las posiciones de estas lineas son funcion de sus masas, por 
lo que considerando una determinada unidad que se toma como referenda, es posible 
obtener la masa de cualquier particula estudiada. La proporcion relativa de los isotopos 
de los elementos se deduce de las intensidades de las lineas (Fig. 2.7). 

Haciendo una media ponderada entre las masas isotopicas y su riqueza, se obtienen los 
valores de las masas atomicas, que, aunque como se observa que son cercanos a los 
correspondientes numeros masicos, son distintos de ellos. 

Se ha establecido que la unidad patron de calibracion para estas experiencias sea 
la doceava parte de la masa del atomo de carbono de numero masico 12, que como 
referenda es de 12,0000 unidades de masa atomica (uma o simplemente u). Por ejem- 
plo, si decimos que un atomo de calcio tiene una masa atomica de 40,08 u queremos 
decir que tiene la misma masa que 40,08 veces la masa de 1/12 parte de un atomo de 
carbono-12. 


Para calcular el valor en gramos de la unidad de masa atomica se procede asi: 


+ 


Mas datos 


La masa, con mayor preci¬ 
sion, correspondiente a la 
unidad de masa atomica es: 

1 u = 1660538921 • 10' 27 kg. 


Masa de 1 atomo _ 

12 g de carbono 

1 mol de carbono _ 24 

de carbono 

1 mol 

6,022 • 10 23 atomos s 


Como la unidad de masa atomica es la doceava parte de la masa del atomo de carbono, 
tendremos: 


1,993 • IQ' 24 g 
12 


= 1,661 • 10" 24 g 































Ejemplo 2 


Se sabe que una muestra de 5,00 g de un elemento puro contiene 5,40 • 10 22 atomos de dicho 
elemento. Calcula su masa atomica. 


Solucion 

En este tipo de problemas es necesario reLacionar la masa de la muestra con el numero de atomos que 
contiene, para luego hacer la conversion a unidades de masa atomica. Asi: 

5,00 g de la muestra 1 u 


5,40 • 10 22 atomos en la muestra 1,66 • 10~ 24 g 


55,8 u cada atomo 


Si consultamos una tabla de masas atomicas, comprobaremos que se trata del elemento hierro. 


La abundancia relativa de los isotopos obliga a determinar las masas atomicas de los 
elementos teniendo en cuenta su proporcion en la naturaleza. Es lo que se denomina 

masa isotopica, o simplemente masa atomica del elemento. 

La forma de calcularla es realizando la media ponderada de las masas de los isotopos 
teniendo en cuenta para cada elemento su correspondiente riqueza: 


Masa atomica (elemento) = 


[A (%)i + A + A (^A + • • -1 

100 


Siendo A v A v A r .. las masas de los correspondientes isotopos de ese elemento. 


Importante 


Las masas atomicas de los 

elementos tal y como apare- 
cen en las tablas se obtienen 
teniendo en cuenta la masa 
atomica exacta de cada isoto- 
po y su abundancia en la 
naturaleza, y no a partir de 
los numeros masicos; por eso 
no coinciden con ellos. 


Ejemplo 3 


La masa atomica del oxigeno es de 15,999 u. Si existen tres isotopos 
de este elemento en la naturaleza, el de masa 16 u con abundancia del 
99,759%, el de masa 17 u con una abundancia del 0,037% y un tercero 
con abundancia de 0,204%, indica la masa de este tercer isotopo. 


Solucion 

En este caso basta con aplicar la formula matematica para calcular la masa 
atomica de la mezcla isotopica. En nuestro caso seria: 

[A (°/°)i + A ( 0/ A + A Wb] 


15,999 = 


Masa atomica (0) = ■ 

16 • 99,759 + 17- 0,037 + A • 0,204 
100 


100 


Al despejar, queda A = 18 u. 


1/ Actividades 

5> Un isotopo del atomo de boro tiene una masa de 
1,83 • 10 -23 g. Calcula su masa en u. 

S: m = 11,02 u. 

6> El atomo de potasio tiene una masa de 39,10 u. Cal¬ 
cula cuantos atomos de potasio hay en una muestra 
que contiene 5,00 g de este elemento. 

S: 7,7 • 10 22 atomos. 

7> Indica razonadamente si son ciertas o falsas cada una 
de las afirmaciones: 


a) Dos iones de carga +1 de los isotopos 23 y 24 del 
sodio (Z = 11) tienen el mismo comportamiento 
quimico. 

b) El ion de carga -2 del isotopo 16 del oxigeno 
(Z = 8) presenta la misma reactividad que el ion 
de carga -1 del isotopo 18 del oxigeno. 

c) Los isotopos 16 y 18 del oxigeno se diferencian en 
el numero de electrones que poseen. 
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Fisica y quimica cotidianas 


Las ondas estan presentes en 
nuestra vida diaria, el sonido 
es una onda mecanica que se 
propaga en cualquier medio, 
un terremoto es una onda 
mecanica de tipo elastico, un 
tsunami es otro ejemplo de 
onda mecanica. 

Las ondas electromagneticas nos 
dan luz, calor (IR), nos broncean 
(UV), se emplean en medicina 
(rayos X), en usos domesticos 
(microondas) o incluso se oyen 
(ondas de radio), por poner unos 
ejemplos. 



+ 


Mas datos 


La velocidad de propagacion 
de una onda electromagneti- 
ca en el vacio (c) es la misma 
para todas las longitudes de 
onda. 



4 Radiacion electromagnetica: 
parametros caracterssticos 

Para estudiar la estructura interna de los atomos, habitualmente se emplean tecnicas 
experimentales en las que ondas electromagneticas interaccionan con ellos. De la res- 
puesta obtenida se pueden sacar conclusiones acerca de las caracteristicas intrinsecas 
de dichos atomos. 

Una onda propaga energia sin desplazamiento de materia. Las ondas mecanicas, que in- 
cluyen las sonoras, necesitan un medio para desplazarse. Las ondas electromagneticas 
se desplazan incluso en el vacio y transportan energia mediante un proceso diferente a 
los procesos de conduccion y conveccion, que se denomina de tipo radiante (Fig. 2.8). 

En 1865, J. C. Maxwell (1831-1879) argumento matematicamente que las ondas elec¬ 
tromagneticas estan formadas por campos electricos y magneticos variables acoplados 
entre si, y que su velocidad de propagacion en el vacio es de 300000 km/s, es decir, 
la misma que la de la luz. 

En 1887, H. Hertz (1857-1894) confirmo la validez de las ecuaciones de Maxwell al ge- 
nerar en el laboratorio ondas electromagneticas que se mueven a la velocidad de la luz. 
Cuando en 1894 G. Marconi (1874-1937) las utilizo en la telegrafia sin hilos, se les dio 
el nombre de ondas de radio. Actualmente tambien se las conoce como ondas hertzianas. 

El italiano A. Righi (1850-1920) demostro que estas ondas estaban sujetas a fenome- 
nos de reflexion, refraccion e interferencia, del mismo modo que ocurre con la luz. Este 
hecho llevo a los cientificos al convencimiento de que las ondas de radio y las luminosas 
no eran de naturaleza distinta, sino que ambas formaban parte del tipo de radiacion, 
que hoy se denomina genericamente electromagnetica. 


La radiacion electromagnetica (Fig. 2.8) esta formada por ondas que se 
mueven a la velocidad de la luz (c). Esta se relaciona con la longitud de su 
onda (X) y su frecuencia (v) mediante la ecuacion: 

c = X v 


Las ondas se caracterizan por una serie de parametros: 

• Longitud de onda (X) es la distancia entre dos maximos o dos minimos sucesi- 
vos de una onda. Su unidad habitual es el metro, aunque tambien puede expre- 
sarse en centimetres, nanometres (1 nm = 10~ 9 m) y angstroms (1 A = 10~ 10 m). 

• Frecuencia (v) es el numero de oscilaciones que pasan por cada punto en la uni¬ 
dad de tiempo. Habitualmente su unidad es s _1 , que tambien se denomina her- 
tzio (Hz). Una oscilacion es una vibracion que da lugar a una onda de longitud X. 

• Periodo (T) es el tiempo que tarda la onda en recorrer una longitud de onda, es 
decir, el tiempo necesario para producirse una oscilacion. Se expresa en unidades 
de tiempo, habitualmente segundos. Su relacion con la frecuencia es: 



El espectro electromagnetico es el conjunto de las radiaciones electromagne¬ 
ticas. No solo esta formado por las ondas que percibimos sensorialmente (lumi¬ 
nosas), sino por otras ondas llamadas microondas, de radio, infrarrojas, ultra- 
violetas, rayos X y rayos gamma (y) (Tabla 2.1). 


Fig. 2.8. Onda electromagnetica. 























45 


ESTRUCTURA ATOMICA 



Zona espectral 

X(m) 

v (Hz) 

Rayos 7 

< 10- 11 

> 3 • 10 19 

Rayos X 

10- 11 a 10' 9 

3 • 10 17 a 3 • 10 19 

Ultravioleta 

10“ 9 a 4 • 10" 7 

3 • 10 17 a 7 • 10 14 

Visible 

4 • 10“ 7 a 7 • 10“ 7 

7 • 10 14 a 4 • 10 14 

Infrarrojo 

7 • 10“ 7 a 10“ 4 

4 • 10 14 a 3 • 10 12 

Microondas 

10“ 4 a 0,1 

3 • 10 12 a 3 • 10 9 

Radio 

>0,1 

< 3 • 10 9 


Tabla 2.1. Longitudes de onda y frecuencias de las regiones espectrales electromagneticas. 


Cada conjunto de ondas abarca, segiin eltipo de escala elegido, un rango determinado 
de Longitudes de onda o frecuencias. 

Cuando se ilumina La materia con radiacion electromagnetica, Los atomos que La compo- 
nen pueden absorber, y posteriormente emitir, ciertas Longitudes de onda —o frecuen¬ 
cias— en relacion con su estructura interna. 

Max Planck (1858-1947) en 1900 y Albert Einstein (1879-1955) en 1905 habian suge- 
rido que La energia de la radiacion electromagnetica que Los atomos absorben o emiten 
esta formada por pequenos paquetes energeticos denominados cuantos o fotones. Su 
hipotesis suponia que la energia de cada uno de los cuantos venia dada por la ecuacion: 

F = h v 

Donde v es la frecuencia de la radiacion absorbida o emitida, y h una constante caracte- 
ristica (llamada constante de Planck), cuyo pequemsimo valor es 6,62 • 10 -34 J s. 


| Importante 

El electron-voltio 

es una 

unidad de energia 

equiva- 

lente a la adquirida 

por un 

electron acelerado 

en una 

diferencia de potencial de IV. 

1 eV = 1,602-10- 

-19 J 


Ejemplo 4 (PAU) 


El espectro visible corresponde a radiaciones de longitud de onda 
comprendida entre 450 y 700 nm. Con estos datos: 

a) Calcula la energia correspondiente a la radiacion visible de mayor 
frecuencia. 

b) Razona si es o no posible conseguir la ionizacion del atomo de litio con 
dicha radiacion. 

Datos: carga del electron, e = 1,60 • 10' 19 C; velocidad de la luz, c = 3,00 
• 10 8 m s' 1 ; constante de Planck, h = 6,63 • 10' 34 J s; primera energia de 
ionizacion del litio = 5,40 eV. 

Solucion 

a) Dado que la longitud de onda y la frecuencia son magnitudes inversamente 
proporcionales, hay que calcular la energia de la radiacion de longitud de 
onda 450 nm; es decir: 


, he 6,63 • 10' 34 J s • 3,00 • 10 8 m s' 1 

E = hv ---^-4,42 

X 450 • 10' 9 m 


10 " 


b) Para separar el ultimo electron de cualquier atomo es preciso aportarle una 
energia tal que sea capaz de veneer la fuerza con la que el nucleo le atrae, 
es lo que se llama «energia de ionizacion». Asi, que para ionizar al atomo 
de Li se necesitan: 

5,40 eV • 1,60 • 10“ 19 J / 1 eV = 8,64 • 10' 19 J 
por lo que no es posible hacerlo con una radiacion de 4,42 • 10" 19 J. 


1/ Actividades 

8 > Si se trabaja con luz 
laser de 500 N nr 1 , 
icual es La energia y 
la frecuencia de cada 
foton emitido? 

S: v = 6 • 10 14 s' 1 ; 

E = 39,7 • 10" 20 J 

9> Un elemento emite una 
energia de 15 eV tras 
excitarlo conveniente- 
mente. ^Cual es la fre¬ 
cuencia y la zona del 
espectro a que corres¬ 
ponde dicha radiacion? 

S: v = 3,6 • 10 15 s _1 y es 
Luz ultravioleta. 

10> Calcula la frecuencia y 
la longitud de onda de 
un foton de luz azuL de 
4,40 • 10" 19 J. 

S: v = 6,7 • 10 14 s' 1 ; 

X = 4,5 • IQ" 7 m 


































5 Interaccion de la luz con la materia: 
espectros atomicos 

Cuando La Luz soLar pasa a traves deL prisma de un espectroscopio (Fig. 2.9) se descom- 
pone, y aparece Lo que LLamamos espectro. Cada coLor deL espectro corresponde a una 
frecuencia determinada. Asi, La Luz soLar presenta un espectro con todos Los coLores, que 
denominamos espectro continuo, pues Los Limites de dichos coLores no son nitidos y 
forman un todo ininterrumpido. 


Fig. 2.9. Esquema de un espectroscopio. 



- Prisma 


c- 

Muestra a 
quemar 


Si estimuLamos sustancias en estado gaseoso mediante caLentamiento o descargas 
eLectricas, podemos conseguir que sean capaces de emitir radiacion eLectromagnetica. 
AL descomponerLa y recogerLa en un diagrama obtenemos su espectro de emision. 
Los soLidos y Liquidos (metaLes fundidos) incandescentes emiten espectros continuos, 
mientras que Los espectros emitidos por Los gases son discontinues (soLo presentan 
unas rayas definidas) (Fig. 2.10). 

Si Lo que hacemos es, en cambio, pasar radiacion eLectromagnetica a traves deL gas, 
este capta parte de La Luz. AL anaLizar La radiacion no captada sobre un diagrama se 
obtiene su espectro de absorcion. 

Cada atomo soLo emite o absorbe radiacion de determinadas frecuencias, que en Los 
diagramas aparecen como una serie de Lineas cuyo vaLor puede ser medido mediante 
una escaLa superpuesta en eLLos a taL efecto (Fig. 2.11). Se trata en este caso de es¬ 
pectros discontinuos. 



Espectro de emision 


Aumento de longitud de onda 



Espectro de absorcion 




En Internet 


Busca en Google «la luz y 
sus propiedades» , espectros 
y entra en la pagina de www. 
educaplus.org. Aqui puedes 
visualizar espectros atomicos 
de diferentes elementos. 


Muestra 

excitada Peliculao 

detector 



Prisma 


Fig. 2.10. Espectroscopio de emision. 


Fuente 

luminosa 





Muestra 
que absorbe 
la luz 



Pelicula o 
detector 



Fig. 2.11. Espectroscopio de absorcion. 
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Todo elemento qui'mico excitado de la forma indicada emite siempre las mismas rayas, 
cuyas frecuencias son caracteristicas de el y que, por tanto, sirven para identificarlo. 
Esta propiedad se manifiesta de la misma manera ya sea con el elemento puro o mez- 
clado con otros, por lo que se trata de una tecnica basica de analisis en la identifica- 
cion atomica (Fig. 2.12). 



Fig. 2.12. Espectros atomicos de emision. 


El espectro atomico que primero se interpreto fue el del atomo de hidrogeno, por ser 
el elemento mas sencillo. Experimentalmente, se comprobo que la colocacion de sus li- 
neas espectrales obedecia a la ecuacion empirica propuesta por J. Rydberg (1854-1919) 
en 1900: 

HfcK) 

En ella, X representa la longitud de onda de cada linea, n 1 y n z son numeros enteros 
a partir del 1 (siempre n 1 < n 2 ) y R es la llamada constante de Rydberg, que vale 
1,097 • 10 7 nr 1 . 


Ejemplo 5 


Calcula el valor de la constante de Rydberg sabiendo que el atomo de 
hidrogeno se ioniza cuando absorbe una energfa de 13,527 eV. 


Soludon 

he 1 
E = — => — 
X X 


13,527 eV • 1,60 • 10’ 19 J eV" 1 
6,63 • 10“ 34 J s • 3,00 • 10 8 ms" 


= 1,09 • 10 7 m- 


Dado que ionizar el atomo de hidrogeno supone que su electron pasa al ni- 
vel °o, tendremos que: 


"? " ", 


1,09 • 10 7 m" 1 = /?|y-—)=>/? = 1,09 • 10 7 m" 1 
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Fisica y quimica cotidianas 

Observa mediante el espec- 
troscopio la luz emitida al 
calentar sobre la llama de un 
mechero sales que contengan 
sodio, cobre, calcio, potasio, 
plomo y bario. <:Que color 
presenta cada llama? 


Ejemplo 6 (PAU) 


En el espectro del atomo de hidrogeno hay una linea situada a 434,5 nm. 

a) Calcula AE para la transition asociada a esa linea expresandola en kJ 
mol" 1 . 

b) Si el nivel inferior correspondiente a esa transiddn esn = 2, determina 
cual sera el nivel superior. 

Datos: constante de Planck h = 6,63 • 10" 34 J s; N A = 6,02 • 10 23 atomos 
mol' 1 ; 

R h = 2,18 • 10' 18 J; velocidad de la luz en el vacio = 3,00 • 10 s 
ms' 1 . 

Solution 

a) Af = h v = h — 

Sustituyendo, queda: 

6,63 • 10" 34 J s • 3 ' 1Q8 mS 0 1 = 4,58 • 10" 19 J = 4,58 • 10" 22 kJ 

434,5 • 10" 9 m 

Expresandolo en moles de atomos queda: 

4,58 • 10" 22 kJ • 6,02 • 10 23 atomos mol -1 = 276 kJ mol -1 

b) Dado que la constante de Rydberg se expresa en unidades de longitud inversa, 
y en este problema nos la dan expresada en unidades de energia, es preciso 
hacer un cambio de unidades multiplicando ese valor por las constantes h y c: 



Reemplazando, queda: 

4,57 • 10 " 19 J = 2,180 • 10 18 J • (^F " => n z = 5 


1/ Actividades 

11 > Para ionizar un atomo de rubidio se requiere una 
radiacion Luminosa aL menos de 4,20 eV. Determina La 
frecuencia de La radiacion utiLizada. 

Si se dispone de Luz naranja de 600 nm, ^se podria 
conseguir La ionizacion deL rubidio con esta Luz? 

Datos: Carga deL eLectron e = 1,60 • 10~ 19 C ; veLoci- 
dad de La Luz en eL vacio c = 3,00 • 10 8 ms -1 ; cons¬ 
tante de PLanck h = 6,63 • 10“ 34 J s. 

S : a) v = 1,02 • 10 15 s _1 ; b) No 

12 > CaLcuLa La energia y Longitud de onda de una radia¬ 
cion cuya absorcion posibiLita eL saLto de un eLectron 
deL atomo de hidrogeno desde eL niveL n = 2 aL n = 3. 

S: X = 1,01 • 10 - 8 m; E = 19,7 • IQ - 18 J 


13> EL espectro visibLe corresponde a radiaciones de Lon- 
^T gitud de onda comprendida entre 450 y 700 nm. 

a) CaLcuLa La energia correspondiente a La radiacion 
visibLe de mayor frecuencia. 

b) Razona si es o no posibLe conseguir La ionizacion 
deL atomo de magnesio con dicha radiacion (prime- 
ra energia de ionizacion deL magnesio = 7,65 eV). 

S: a) £ = 4,42 • 10“ 19 J 


















5.1 Niveles energeticos atomicos 


Los espectros atomicos obtenidos experimentaLmente sugerian La existencia de ciertos 
estados energeticos de Los atomos, de manera que Los eLectrones tendrian diferentes 
energias que corresponderian aL niveL energetico en eL que se encontrasen. 

En 1913, eL fisico danes Niels Bohr (1885-1962) propuso un nuevo modeLo atomico, 
que tenia en cuenta La existencia de dichos niveLes energeticos, y que ademas soLu- 
cionaba Las Limitaciones antes comentadas deL modelo de Rutherford. Este modeLo, 
supone que: 



Los eLectrones de Los atomos soLo pueden encontrarse en ciertos estados o nive- 
Les energeticos en Los que mantienen una energia fija y determinada. 


Es decir, cada eLectron ocupa un determinado escaLon de energia en eL atomo. Bohr 
pensaba que estos niveLes de energia estaban reLacionados con eL movimiento que hace 
eL eLectron aL describir orbitas aLrededor deL nucLeo. 

Para expLicar Los espectros atomicos, Bohr utiLizo Las ideas cuanticas de PLanck y Eins¬ 
tein. Supuso en su modeLo que Los eLectrones pueden pasar de un nivel energetico a 
otro —es decir, pueden cambiar de escaLon energetico—, mediante La absorcion (ga- 
nancia de energia) o emision (perdida de energia) de un foton, con una energia iguaL 
a La diferencia energetica existente entre ambos niveLes; es decir: 




En Internet 


Busca en Google maloka «el 
atomo de Bohr» y entra en 
la pagina de maloka.org. 
Encontraras una explication 
sobre los niveles de energia 
en un atomo con una simu¬ 
lation en la que se puede 
ver la emision de un foton al 
cambiar un electron de nivel 
energetico. 


"foton 


^nivel de Uegada ^nivel de partida 


h v 


Los eLectrones en eL atomo se encuentran ocupando ciertos niveles energeticos. Cuando 
todos ellos ocupan Los niveles de menor energia posible, se dice que se hallan en el 
estado fundamental. Si se transmite energia al atomo, uno o varios eLectrones toman 
la energia necesaria para pasar a otro nivel superior, lo que se conoce como estado 
exdtado del atomo. Posteriormente vuelven a sus estados iniciales directamente o 
bien pasando por otros niveles intermedios, emitiendo, en forma de fotones. La energia 
radiante correspondiente altransito efectuado (Fig. 2.13). 

Las lineas observadas en los experimentos de espectros atomicos recogen los fotones 
emitidos en estos transitos internivelicos. A cada nivel energetico se le asigna un 
numero cuantico, simbolizado por la letra n; el mas bajo es el n = 1, el segundo es el 
n = 2, y asi sucesivamente. 


n = 4 
n = 3 

n = 2 


n = 1 


Estado fundamental 


o 

a) 


Estado excitado 


-a 

■> 


Absorcion 
de energia 


b) 


n = 4 
n = 3 

n = 2 


n = ~\ 


Emision de energia 


hx, 

O - 


C) 


n = 4 
n = 3 

n = 2 


Emision de energia 


I 

o - 


n = ^ - 

d) 


Fig. 2.13. Transitos internivelicos. a) Atomo con electron en estado fundamental; b) Atomo excitado, su electron al absorber energia 
ha pasado al nivel 3; c) Situacion en la que el electron vuelve al nivel fundamental emitiendo radiacion electromagnetica de E = h v; 
d) Situacion en la que el electron vuelve a un nivel de menor energia emitiendo radiacion electromagnetica de E' = h v. 
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Claves y consejos 


Cuidado con los signos de la 
energia de los niveles elec- 
tronicos. 

Los niveles de menor energia 
son los mas negativos. 

Ojo, la diferencia de energia 
entre dos niveles es siempre 
positiva. 


1/ Actividades 

14> Un electron excitado de 
un atomo de hidrogeno 
vuelve a su estado fun¬ 
damental emitiendo 
radiacion electromag- 
netica cuya longitud de 
onda es de 3 000 A. Cal- 
cula la diferencia ener- 
getica existente entre 
los dos niveles electro- 
nicos. 

S: £ = 6,6 • 10- 19 J 

15> Sabiendo que la energia 
que posee el electron 
de un atomo de hidro¬ 
geno en su estado fun¬ 
damental es de 13,625 
eV, calcula: 

a) Frecuencia de la ra¬ 
diacion necesaria para 
ionizar el hidrogeno. 

b) Longitud de onda en 
nm y la frecuencia 
de la radiacion emi- 
tida cuando el elec¬ 
tron pasa del nivel 
n = 4 al n = 2. 

Datos: velocidad de la 
luzen elvacioc = 3,00 • 

• 10 s ms -1 ; constante 
de Planck h = 6,63 • 

• 10' 34 J s; carga del elec¬ 
tron e = 1,60 • 10- 19 C. 

S: a)v = 3,29 • lO^s" 1 ; 
b) X = 4,86 • 10" 7 m; 
v = 6,17 • 10 14 S" 1 


Ejemplo 7 (PAU) 


Un electron de un atomo de hidrogeno salta desde el estado excitado de 
un nivel de energia de numero cuantico principal n = 3 a otro de n = 1. 

Calcula la energia y la frecuencia de la radiacion emitida, expresadas en 
kJ mol -1 y en Hz, respectivamente. 

Datos: R = 1,097 • 10 7 nr 1 ; W A = 6,022 • 10 23 atomos mol" 1 ; 
h = 6,63 • 10" 34 J s. 


Solucion 

Para calcular los datos espectrales de una transicion entre niveles utilizaremos 

1 /1 i \ 

la ecuacion empirica de Rydberg: — = R —-- donde n . siempre es menor 

X \rt 2 n\) 

que n 2 . Reemplazando queda: 

L = 1,097 • 10 7 m' 1 y despejando resulta X = 1,03 • 10" 7 m. 


Ahora calcularemos la frecuencia para obtener luego la energia: 
v = c/X = 3,00 • 10 8 ms" 1 / 1,03 • 10" 7 m = 2,91 • 10 15 s" 1 = 2,91 • 10 15 Hz 
E = h v = 6,63 • 10" 34 J s • 2,91 • 10 15 s" 1 = 1,93 • 10" 18 J = 1,93 • 10" 21 kJ 
Esta energia esta referida a un atomo, para 1 mol seria: 

E = 1,93 • 10" 21 kJ • 6,022 • 10 23 atomos mol" 1 = 1,16 • 10 3 kJ mol" 1 . 


Ejemplo 8 (PAU) 


Si la energia de ionizacion del K gaseoso es de 418 kJ mol" 1 : 

a) Calcula la energia minima que ha de tener un foton para poder ionizar 
un atomo de K. 

b) Calcula la frecuencia asociada a esta radiacion e indique a que region 
del espectro electromagnetico pertenece. 

c) iPodria ionizarse este atomo con luz de otra region espectral? Razone 
la respuesta. En caso afirmativo, indica una zona del espectro que 
cumpla dicho requisito. 

Datos: h = 6,63 • 10" 34 Js;c = 3,00 • 10 8 m s" 1 ; A/ a = 6,02 • 10 23 atomos 
mol" 1 . 


Solucion 


a) La energia minima para ionizar urn atomo se calcula a partir de la energia 
para ionizar el mol: 


4,18 • 10 3 J mol" 1 
6,022 • 10 23 mol" 1 


= 6,94 • 10" 19 J 


b) La frecuencia que corresponde a la radiacion puede calcularse a partir de: 

E = hv => 6,94 • 10" 19 J = 6,624 • 10" 34 J s • v => v = 1,05 • 10 15 s" 1 
Esta frecuencia esta en el rango de la radiacion ultravioleta. 

c) Se podran ionizar atomos de K con cualquier radiacion cuya frecuencia sea 
superior a la minima necesaria calculada en el apartado anterior. Por ejem¬ 
plo, con rayos X. 
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6 Distribuciones electronicas 


Con el avance de las tecnicas espectroscopicas se descubrio que los espectros atomicos 
son en realidad mas complicados: surgen mas lineas de las esperadas, que ademas apa- 
recen desdobladas bajo la accion de campos magneticos. 

Tomando esto como base, se puede afirmar que las transiciones entre niveles son mas 
complejas y abundantes que lo propuesto por Bohr. Es preciso considerar la existencia de 
subniveles energeticos que integran cada uno de los niveles originalmente postulados. 

Estos nuevos estados energeticos para los electrones, dependen del numero cuantico n. 
Habra tantos subniveles como marca el valor de ese numero. Asi: 

• el nivel n = 1, al que denominamos con la letra s, carece de cualquier subnivel 

• el nivel n = 2 se estructura en dos subniveles energeticos denominados s y p 

• el nivel n = 3 consta de tres subniveles, s, p y d 

• el nivel n = 4 consta de cuatro subniveles, s, p, dyf 

y asi sucesivamente (Fig. 2.14). 

Los electrones realizan sus saltos entre subniveles energeticos, de ahi la multiplicacion que 
se observan en las lineas espectrales cuando aumenta el numero de transiciones posibles. 

Cada subnivel admite un numero distinto de electrones: 

• En cada subnivel s caben 2 electrones. • En cada subnivel d caben 10 electrones. 

• En cada subnivel p caben 6 electrones. • En cada subnivel/caben 14 electrones. 

Al igual que los niveles energeticos tienen el numero cuantico n asociado a ellos, los 
espectroscopistas asociaron un segundo numero cuantico a cada subnivel energetico. A 
este numero lo denominaron €. 

• A los subniveles s les corresponde € = 0. • A los subniveles d les corresponde € = 2. 

• A los subniveles p les corresponde € = 1. • A los subniveles/les corresponde € = 3. 



Fig. 2.14. Desdoblamiento de los 
niveles electronicos. 


Basandonos en estos numeros, se puede conocer como se distribuyen Los electrones en 
Los subniveles atomicos. EL llenado se efectua colocando los electrones en los niveles 
y subniveles en orden creciente de energias, y este a su vez se determina mediante 
La suma (n + €). Es decir, cuanto mayor es esa suma para un numero n dado, mayor es La 
energia del subnivel, y si La suma es La misma para dos subniveles, tendra mayor energia 
aquel con mayor numero cuantico n. 

EL valor maximo de € equivale a (rt - 1) por lo que decimos que € puede variar entre 0 

y (n - 1). 

Asimismo, bajo campos magneticos las lineas espectrales aparecen mas desdobladas, 
por lo que se postula un nuevo numero cuantico, el denominado magnetico (m) que 
supone diferentes energias para los subniveles en esas condiciones, y cuyo valor varia 
de -€ a +€, incluido el 0. 



La distribution de electrones en los niveles de energia del atomo se denomi- 
na configuration electronica, y en ella se escriben los electrones que existen 
en cada uno de los subniveles energeticos del atomo considerado. 


Por ejemplo, la configuration electronica del calcio, que tiene 20 electrones, se es¬ 
cribe Is 2 2s 2 2p 6 3s 2 3 p 6 4s 2 , siendo el numero que antecede a cada componente el del 
nivel, mientras que el superindice indica los electrones que existen en el correspon- 
diente subnivel. 




En Internet 


En un buscador, ingresa el 
texto «atomos con mas de un 
electron)), entra en la pagina 
que te aparezca de www. 
deciencias.net. Pinchando 
en cada elemento de la tabla, 
podras ver la distribucion 
electronica de un atomo en 
movimiento por niveles ener¬ 
geticos. 
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Mas datos 


Los electrones en un atomo 
vienen caracterizados por los 
tres numeros cuanticos de los 
niveles y subniveles energeti- 
cos en donde se encuentran, 
ademas de por otro numero 
cuantico propio de ellos, que 
se llama spin, al que se le asig- 
nan los valores de +Vz o -Vz. 


Estas configuraciones se denominan fundamentales o de minima energia. Aquellas 
en Las que Los eLectrones han subido de subniveL aL captar energia se denominan ex- 
citadas. De manera mas senciLLa, Las configuraciones eLectronicas se pueden obtener 
siguiendo La LLamada regLa nemotecnica de MoLLer, que consiste en ir tachando orde- 
nadamente de abajo arriba Las diagonaLes de La matriz de subniveLes energeticos, a fin 
de conocer eL orden de LLenado, taL y como se indica en La Figura 2.15. 



Se puede deducir que eL numero maximo de electrones en cada nivel energeti- 
co es de 2n 2 , donde n es eL numero cuantico deL niveL. 


o 


Claves y consejos 


A la hora de contar los elec¬ 
trones a colocar en la confi¬ 
guration electronica, hay que 
tener en cuenta si tenemos un 
atomo neutro o un ion. Ojo, 
segun tengamos un cation o 
un anion, tendremos que res¬ 
tar o sumar electrones a la con¬ 
figuration del atomo neutro. 



Fig. 2.15. Regia de Moller. Se utiliza en 
el llenado progresivo de niveles energe- 
ticos atomicos con electrones. 


Ejemplo 9 


Escribe la configuration electronica del estado fundamental de los atomos e 
iones siguientes: Al 3+ , K, Br~ y Si. 

Solucion 

Para escribir la configuradon electronica es preciso conocer los electrones que tie- 
ne cada especie quimica. Para ello, buscaremos en una tabla periodica el numero 
atomico del elemento, y a traves de la carga ionica, deduciremos sus electrones. 

• El aluminio es Z = 13, por lo que el ion Al 3+ tendra diez electrones, su distribu¬ 
tion electronica, siguiendo el principio de llenado, sera: Is 2 2s 2 2p 6 . 

• El potasio es Z= 19, por lo que tendra 19 electrones; su distribucion electronica 
sera: Is 2 2s 2 2 p 6 3s 2 3 p 6 4s 1 . 

• El bromo es Z = 35, por lo que el ion Br~ tendra 36 electrones; su distribucion 
electronica sera: Is 2 2s 2 2 p 6 3s 2 3 p 6 3 d w 4s 2 4 p 6 . 

• El silicio es Z = 14 por lo que tendra 14 electrones; su distribucion electronica 
sera: Is 2 2s 2 2 p 6 3s 2 3p 2 . 



Br" Si 



1/ Actividades 

16>Considera un atomo neutro con la siguiente con- 
figuracion electronica: Is 2 2s 2 2 p 6 4s 1 . ^Cual es su 
numero atomico? £Cual es su configuradon elec¬ 
tronica mas estable? ^Absorbe o desprende energia 
cuando pasa a tener dicha configuradon? Razona las 
respuestas. 


17> Escribe la configuradon electronica del estado fun- 
damental de los atomos e iones siguientes: N 3_ , Mg 2+ , 
Cl", K + y Fe. ^Cuales de ellos son isoelectronicos? 
Datos: Numeros atomicos: N = 7; Mg = 12; Cl = 17; 
K = 19; Fe = 26. 

S: Son isoelectronicos el N 3_ con Mg 2+ y Cl" con el k + . 
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6.1 Ordenacion periodica de los elementos: 
su relacion con los electrones externos 


Mediante el estudio de los espectros de los elementos conocidos, obtenidos con rayos X, 
H. Moseley (1887-1915) consiguio en 1912 determinar el numero atomico de todos ellos. 

La dependencia de la estructura atomica respecto del numero atomico suponia un cri- 
terio optimo para clasificar los elementos a partir de dicho numero (mas tarde se deter- 
mino que ese numero coincidia con el de protones del nucleo). 

En la actualidad, los elementos se colocan en funcion de su numero atomico y de su 
configuration electronica. 

Hay tantos periodos como niveles energeticos, y cada uno se inicia cuando empieza a 
llenarse un nuevo nivel. El primer periodo (nivel Is) solo contiene dos elementos. El se- 
gundo (subniveles 2s y 2p) contiene ocho. Eltercero (subniveles 3s y 3 p) otros ocho, pues 
debe iniciarse el cuarto antes de llenarse el subnivel 3d, ya que su energia es mayor. Por 
eso, los periodos primero, segundo y tercero se separan, a fin de que los elementos con 
subniveles d puedan incluirse a partir del cuarto periodo. En el sexto y septimo periodos 
deberian colocarse los elementos con electrones en subniveles /, pero como resultarian 
excesivamente largos, se colocan fuera de ellos. 

Al disponer la totalidad de los elementos de esta manera quedan en el mismo grupo 
vertical aquellos con la misma configuration electronica externa (estrictamente ha- 
blando de las dos ultimas capas, o tres si contamos las tierras raras como grupos dife- 
renciados), que comprobamos que tienen propiedades semejantes. 

En definitiva, el sistema periodico actual, que debemos a A. Werner (1866-1919) y F. A. Pa- 
neth (1887-1958), consta de 18 columnas o grupos, que la IUPAC (International Union 
of Pure and Applied Chemistry) recomienda nombrar del 1 al 18, numerados de izquierda 
a derecha, y de siete filas o periodos (Fig. 2.15). 

El hidrogeno y el helio quedan fuera de estas consideraciones. El primero, por tener 
un solo electron, se coloca encima del grupo de los alcalinos, y el segundo, por tener 
completo su ultimo nivel, se halla encima de los gases inertes. 
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Elementos de transicion interna (tierras raras) 
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■J Importante 

W 


Configuration electronica de 

Valencia de los 

elementos 

representativos: 


• Alcalinos 

n s 1 

• Alcalinoterreos 

n s 2 

• Boroideos 

n s 2 np 1 

• Carbonoideos 

n s 2 np 2 

• Nitrogenoideos 

n s 2 n p 3 

• Anfigenos 

n s 2 n p 4 

• Halogenos 

n s 2 np b 

• Gases inertes 

n s 2 n p 6 


Mas datos 


Existen dos versiones del sis¬ 
tema periodico: 

• Corto, en el que los ele¬ 
mentos del bloque / se 
situan fuera. 

• Largo, en el que dichos 
elementos se colocan entre 
los grupos 3 y 4; este se 
utiliza mucho menos. 




Mas datos 


Los elementos de transicion 
rellenan subniveles tipo d, y 
tienen estructura electronica 


(n - 1) d variable n s 2 . 


Los de transicion interna 
rellenan subniveles tipo /, y 
tienen estructura electronica 
(n - 2)/ variable (n - 1) d 1 n s 2 . 


Fig. 2.15. Sistema periodico actual 
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En Internet 


Busca en Internet la «tabla 
periodica de Luis Javier 
Sanchez». Podras observar 
imageries de todos los ele- 
mentos de la tabla periodica. 


6.2 Algunas propiedades periodicas 

Las propiedades quimicas de Los eLementos, y buena parte de Las fisicas, dependen de 
Los eLectrones deL ultimo niveL, por Lo que La coLocacion de Los eLementos en La tabLa 
periodica, que esta reLacionada con ellas, estara Ligada con dicha estructura electroni- 
ca. Asi, estudiaremos a continuacion aLgunas de Las propiedades de Los eLementos y su 
variacion periodica. 

A. Energia de ionizacion (o potencial de ionizacion) 


+ 


Mas datos 


En el sistema periodico tene- 
mos estas variaciones: 

• del potencial de ionizacion 


ft 

2 


o 


Aumenta 


Periodo 

de la afinidad electronica 


o 

ft 

e 

o 


Aumenta 


Periodo 

• del radio atomico 

Periodo 

< - 


Aumenta 


/ Act ividades 


La energia de ionizacion es La energia minima que hay que suministrar a un ato- 
mo gaseoso en su estado fundamentaL para arrancarLe (o para extraerLe completa- 
mente) un electron, transformandolo en un cation con numero de oxidacion +1. 


EL proceso que tiene Lugar es A(g) -> A + (g) + 1 e~. 

En eL sistema periodico. Las energias de ionizacion aumentan a medida que nos despla- 
zamos hacia La derecha, y disminuyen aL bajar en Los grupos. Las energias de ionizacion 
sucesivas (I 2 ,1 3 ...) son Las necesarias para arrancar eL 2.°, 3.° y eLectrones sucesivos. Son 
cada vez mayores por eL exceso de carga positiva en eL atomo aL irLe quitando eLectrones. 


B. Afinidad electronica (o electroafinidad) 


La afinidad electronica es La energia que absorbe o desprende un atomo gaseoso 
en estado fundamentaL cuando capta un electron Libre transformandose en un 
anion con numero de oxidacion -1. 

EL proceso que tiene Lugar es A(g) + 1 e“ —> A~(g). 

En eL sistema periodico. Las eLectroafinidades, por Lo generaL, aumentan en vaLor nega- 
tivo a medida que nos despLazamos hacia La derecha, y disminuyen su vaLor negativo aL 
bajar en Los grupos. 

C. Radio atomico 





o 


IMr 

ft 

2 


EL radio atomico es la distancia que existe entre el nucleo del atomo y su elec¬ 

YcS 


tron mas externo. 


Se identifica con eL tamano deL atomo. Aumenta aL descender en un grupo y disminuye 
aL aumentar La carga nucLear en Los periodos. 


18> Indica La configuracion electronica y eL numero ato- 
mico de Los siguientes eLementos: a) EL primer anfi- 
geno. b) EL segundo gas nobLe. c) EL tercer aLcaLino. 

19> Dados Los eLementos de numeros atomicos 19, 23 y 48, 
escribe La configuracion electronica en eL estado fun¬ 
damentaL de estos eLementos. ExpLica si eL eLemento 
de numero atomico 30 pertenece aL mismo periodo 
y/o aL mismo grupo que Los eLementos anteriores. 
^Que caracteristica comun presentan en su configu¬ 
racion electronica Los eLementos de un mismo grupo? 

20> <; Por que, si el magnesio y el cine tienen dos electro- 
nes en el uLtimo nivel energetico, no estan situados 
dentro del mismo grupo? 


21> Dadas las siguientes configuraciones electronicas 
pertenecientes a eLementos neutros: A (ls 2 25 2 2p 2 ), 

B (ls 2 2s 2 2p 5 ), C (ls 2 2s 2 2p 6 3s 2 3p 6 45 a ), D (ls 2 25 2 2p 4 ), 
indica razonadamente: 

a) Grupo y periodo aL que pertenece cada elemento. 

b) EL elemento de mayor y el de menor energia de 
ionizacion. 

c) EL elemento de mayor y de menor radio atomico. 

-S i-b) -Mayor-ener-gfo -de -ionizaeiorr,- el- B-;- menor 7 -el -G.- - 

c) Mayor radio atomico, el C; menor, el B. 
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7 El enlace qui'mico 

Las sustancias quimicas estan formadas por atomos enlazados, solo los gases nobles 
se presentan en la naturaleza como atomos aislados. Para formar estas sustancias los 
atomos ponen en juego una serie de fuerzas globalmente atractivas que posibilitan la 
union estable de unos con otros. 

El enlace quimico se debe a la existencia de fuerzas atractivas que mantienen unidos 
los atomos en un compuesto. Es el responsable de la union estable entre dos o mas 
atomos, y se forma con la transference total o parcial de electrones entre ellos. Los 
electrones de la ultima capa, llamados electrones de Valencia, son los que se hallan 
mas debilmente ligados a los nucleos de cada atomo, y por ello son susceptibles de ser 
atraidos por ambos nucleos, constituyendo asi un vinculo de union entre los atomos. 

En la naturaleza, cualquier proceso tiende a estabilizarse de manera espontanea, es 
decir, evoluciona hasta conseguir un estado de minima energia. Asi, los atomos se 
unen formando sustancias compuestas, a fin de rebajar su energia y por tanto au- 
mentar su estabilidad. 


Importante 


Dependiendo de las capaci- 
dades mutuas que muestren 
ambos atomos para inter- 
cambiar electrones cuando 
se encuentren proximos, se 
producira o no la formacion 
de un determinado tipo de 
enlace: ionico, covalente o 
metalico. 


Si dos atomos estan lo suficientemente separados, podemos suponer que no ejercen 
entre si ninguna influencia mutua y asi el sistema tiene una energia inicial que podemos 
considerar nula. Si ambos atomos se van aproximando poco a poco, empieza a ponerse 
de manifiesto la existencia de fuerzas atractivas —que son de largo alcance— de cada 
nucleo sobre la nube electronica del otro, lo que produce una disminucion energetica 
que estabiliza el sistema. 

A medida que disminuye la distancia interatomica, esa situacion continua acentuan- 
dose, hasta que comienzan a interaccionar las nubes electronicas entre si mediante 
fuerzas repulsivas, que son de corto alcance. Entonces el sistema se desestabiliza 
progresivamente al aumentar su energia asintoticamente hacia valores positivos. 

Mediante la representacion grafica del resultado conjunto de las dos interacciones 
(Fig. 2.16) se obtiene la llamada curva de estabilidad energetica. 



La energia de disociacion es la energia necesaria para romper un enlace for- 
mado. Si comunicamos a los atomos enlazados una energia igual o mayor que la 
Enlace conseguiremos separarlos totalmente hasta una distancia tal que no ejer- 
zan interacciones entre si. Entonces diremos que se ha roto el enlace quimico. 


Existe una determinada distancia internuclear para la que el sistema es mas 
estable, pues es minima la suma algebraica de las fuerzas atractivas y las re- 
pulsivas. A esta distancia se le denomina distancia de enlace (d 0 ) y le corres- 
ponde un valor energetico minimo, que es la energia que se desprende en la 
formacion del enlace (£ enlace ). Cuanto mas profundo es el minimo en la grafica, 
mayor es la energia desprendida al formarse el enlace y por tanto mayor es la 
estabilidad de la molecula (Fig. 2.16). 



Fig. 2.16. Curva de 
estabilidad para la 
formacion del enlace. 


Al aproximarse dos atomos, puede ocurrir que sus 
caracteristicas sean tales que no lleguen a unirse 
y a formar una molecula estable; entonces se sepa- 
raran de forma espontanea. Cuando esto sucede, se 
observa la formacion de una curva de inestabilidad 
(Fig. 2.17). 



Fig. 2.17. Curva de inestabilidad. 
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Mas datos 


Algunos gases, como el 
xenon, el kripton y el radon 
pueden, aunque dificilmen- 
te, reaccionar con el fluor 
o el oxigeno y dar lugar a 
compuestos tipo fluoruros u 
oxidos. 


+ 


Mas datos 


Ademas de la configuration 
de octeto ns 2 np 6 , existen 
otras configuraciones que 
tambien son estables para el 
atomo: 

• Ultimos niveles llenos: 

(n - 1) d 10 ns 2 . 

• Ultimos niveles semillenos: 
(n - 1) d 5 ns 1 ; (n - 1) d 5 ns 2 . 


7.1 La regia del octeto. Limitaciones 

Las bases para explicar La formation de Los enLaces ionico y covaLente fueron expues- 
tas en 1916 por Walter Kossel (1888-1956) y Gilbert Lewis (1875-1946), respectiva- 
mente. Ambos autores atribuian La faLta de reactividad mostrada por Los atomos de 
Los gases nobLes a La estructura eLectronica de La uLtima capa LLena que presentaban, 
Lo que Les conferia gran estabiLidad. 


m - 

Lewis sostuvo que como la capa electronica mas externa de un atomo puede 
contener hasta ocho electrones (ns 2 np 6 ), esta estructura representa una dispo¬ 
sition electronica especialmente estable por ser la de un gas noble: es lo que se 
denomina regia del octeto. 


Siguiendo este criterio, Los atomos se unen por medio de enLaces cediendo, captando 
o compartiendo eLectrones con eL fin de aLcanzar eL octeto eLectronico en sus capas 
externas, ya que esto supone La maxima estabiLidad. Se trata de una regLa utiL para 
predecir La formation de enLaces, pero que soLo se cumpLe, y no siempre, en Los atomos 
incLuidos en Los tres primeros periodos. 

Para Los demas casos. Las limitaciones de esta regLa son evidentes. Por ejempLo, eL 
hidrogeno es estabLe con soLo dos eLectrones en su capa Is, y aLgunos eLementos, a 
partir del tercer periodo, aL tener orbitaLes d , pueden rodearse de mas de ocho eLec- 
trones, situation que se denomina octeto expandido. 

1/ Actividades 

22> Justifica La existencia de Los iones: Na + , Mg 2+ , CL“, 0 2_ , P 3 ", Hg 2+ y Zn 2+ . 

23> Dado eL eLemento cuya configuracion eLectronica es ls 2 2s z 2p 6 3s 2 3p 4 : 

a) Justifica eL periodo y grupo del sistema periodico a Los que pertenece. 

b) ^CuaL sera La configuracion de su ion mas estabLe? 


Importante 


El numero de electrones 
intercambiados por cada ele- 
mento se denomina electro- 
valencia o Valencia ionica. 


8 El enlace de tipo ionico 



El enlace ionico se produce al unirse un elemento de caracter metalico, por 
tanto, situado a la izquierda en el sistema periodico, con uno no metalico, es 
decir, uno situado a la derecha en dicha ordenacion. 


Este enlace se forma al ceder el metal electrones al no metal, transformandose ambos en 
iones, uno positivo y otro negativo, respectivamente. Entonces se producen las consi- 
guientes atracciones y repulsiones de tipo culombiano entre todos los iones positivos y ne- 
gativos presentes, con lo que se obtiene un compuesto solido en forma de red cristalina. 


Un ejemplo habitual de enlace ionico es el del cloruro de sodio (NaCl), en donde el sodio 
tiene estructura de capa de Valencia 3s 1 y el cloro 3s 2 3 p 5 , de manera que para comple- 
tar su octeto, el sodio cede el electron mas externo y obtiene estructura de gas noble 
(Na + 2 s 2 2p 6 ), mientras que el cloro toma dicho electron, obteniendo tambien estructura 
estable (Cl“ 3s 2 3 p 6 ). Las electrovalencias son en este caso +1 y -1, respectivamente. 































Las sustanrias ionicas no se presentan en forma molecular, sino que, a fin de estabilizarse 
energeticamente, aparecen formando entramados cristalinos, que denominamos redes. 
Las redes estan constituidas por iones de signo opuesto, de forma que la interaccion 
entre los campos electricos de cada uno posibilita esta situation. En el retfculo crista- 
lino, los iones se colocan en posiciones fijas distribuidas ordenadamente en el espacio. 

En elejemplo antes comentado del NaCl, la red cristalina es de tipo cubico centrado en 
las caras, lo que significa que los iones Na + ocupan los vertices de un cubo y el centro 
de cada cara, y lo mismo ocurre con los iones Cl“ alternativamente, de manera que se 
mantiene la electroneutralidad (Fig. 2.18). 




©Na + 



Fig. 2.18. Estructura cristalina del cloru- 
ro de sodio. a) Geometria de la red. b) 
Empaquetamiento real. 


8.1 Propiedades de los compuestos ionicos 

Algunas de las propiedades de los compuestos ionicos son las siguientes: 

• Son solidos y duros a temperatura ambiente, dado que se encuentran en la na- 
turaleza formando redes cristalinas. Sus temperaturas de fusion y ebullicion son 
elevadas. 

• Su solubilidad es buena en disolventes (polares o con separacion de cargas elec- 
tricas) que, como el agua, sean capaces de romper las estructuras cristalinas. Los 
disolventes de tipo organico (apolares), por lo general, no son capaces de disolver 
estos cristales. 

• Dado que los iones permanecen fijos en posiciones determinadas del cristal, su 
conductividad electrica es nula, salvo en el caso de estar disueltos o fundidos, ya 
que al tener asi mucho mas Libres sus iones sera sencillo desplazarlos por medio de 
un potencial electrico, con lo que su conductividad entonces sera elevada. 


1/ Actividades 

24> Indica las electrovalencias de los elementos implica- 
dos en cada uno de los siguientes compuestos a par- 
tir de sus estructuras electronicas: KCl, CaBr 2 , MgS, 
AIF 3 y BeO. 

25> Dadas las siguientes configuraciones para los ato- 
mos neutros A, B y C, respectivamente: Is 2 2s 1 , Is 2 
2 s 2 2 p v Is 2 25 2 2p 5 , indica la formula de los posibles 
-compuestos - que se formarr cd urrrr A- am "C -y -B to n- C; - 

S: AC y BC. 


26> Los elementos Li, Be, 0 y F pertenecen al segundo 
15T periodo de la Tabla Periodica y poseen, respectiva¬ 
mente, 1, 2, 6 y 7 electrones en la capa de Valencia. 
Responda razonadamente: 

a) cuales son los iones (monoatomicos) mas estables 
que forman en cada caso; 

b) cual sera el orden de los elementos en sentido cre- 

-cierrte de -sus-prtmBra-s xnergias-de" ioniza-cicm:- 

c) cuales la formula de los compuestos queformaran en¬ 
tre si Li, Be, F, indicando eltipo de enlace prioritario. 
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Mas datos 


Se denomina covalencia o 
Valencia covalente de un 
atomo al numero de electro- 
nes compartidos por el. 


Mas datos 

T 

A temperatura ambiente, las 
moleculas de menor masa 
molecular se presentan libres 
en estado gaseoso. A medida 
que dicha masa aumenta, los 
compuestos covalentes apare- 
cen en estado liquido o soli- 
do, ya que es preciso comuni- 
carles mas energia calorifica, 
para aumentar su energia 
cinetica, y que puedan libe¬ 
rate de las fuerzas intermo- 
leculares que las mantienen 
unidas a fin de poder cambiar 
de estado. 


9 El enlace de tipo covalente 



El enlace covalente se produce cuando se unen entre si dos elementos de ca- 
racter no metalico, es decir, situados a la derecha en el sistema periodico. Tam- 
bien son covalentes las uniones en las que el hidrogeno es el elemento unido 
al de tipo no metalico. 


Este enlace es el resultado de que los atomos compartan electrones entre si, rebajan- 
do asi su energia y estabilizandose al conseguir estructura de ultima capa llena. El par 
electronico implicado en cada enlace se comporta, a todos los efectos practicos, como 
si perteneciera exclusivamente a cada uno de los atomos que une. 

Por ejemplo, la molecula de cloro (Cl 2 ) esta formada por dos atomos de cloro cuya capa 
de Valencia tiene una estructura 3s 2 3 p 5 , es decir, le falta un electron para conseguir el 
octeto, por lo que pone a disposicion del enlace uno de los suyos. Dado que la situacion 
del otro cloro es la misma, se produce el enlace entre ambos por comparticion de uno 
de sus electrones, por lo que cada cloro, al contar con ambos electrones, el propio y el 
ajeno, aparenta tener la estructura 3s 2 3p 6 . 

En el caso de que la covalencia sea mayor que la unidad, se pueden dar enlaces dobles 
entre los atomos e incluso triples, que se denomina genericamente enlaces multiples. 

Por ejemplo, la molecula de oxigeno (0 2 ) esta formada por dos atomos de oxigeno cuya 
capa de Valencia tiene una estructura 3s 2 3p\ es decir, les faltan dos electrones para 
conseguir el octeto, por lo que cada uno pone a disposicion del enlace dos de los suyos, 
de manera que se forman dos enlaces entre ellos o, lo que es lo mismo, uno doble. 

9.1 Propiedades de los compuestos covalentes 

Las sustancias covalentes pueden presentarse en forma molecular o de redes, de manera 
que las propiedades que presentan son muy diferentes. 

En las sustancias moleculares, los atomos estan unidos formando moleculas, que a tempe¬ 
ratura ambiente pueden hallarse en estado gaseoso (0 2 , H 2 , N 2 , CH 4 , NH 3 , HCl, S0 2 , N0 2 , etc.), 
liquido (H 2 0, Br 2 , etanol, acido acetico, benceno, etc.) o solido (I 2 , naftaleno, glucosa, etc.). 
Sus temperaturas de fusion y ebullicion no son muy elevadas. La solubilidad de estos com¬ 
puestos, excepto el agua y similares, es elevada en disolventes de tipo organico. Ya que 
carecen de cargas electricas netas, su capacidad conductora es practicamente nula. 
Algunas sustancias covalentes tambien pueden hallarse en forma de redes que son macroes- 
tructuras de atomos enlazados covalentemente. Se trata de cristales constituidos por un 
numero muy elevado de atomos iguales o distintos unidos entre si. Ejemplos de esto son las 
redes formadas por atomos de carbono o de silicio. El primero se presenta en forma de dia¬ 
mante o como grafito. El segundo constituye la silice (Si0 2 ), que forma minerales como cuar- 
zo, opalo, etc., e incluso la arena de las playas. Estos compuestos tienen altos puntos de 
fusion y ebullicion, son duros, malos conductores de la electricidad e insolubles en general. 


1 / Actividades 

_7 

27> (PAU) Dados los elementos siguientes: A (Z = 17), 
B (Z = 11) y C (Z = 12) razone que afirmaciones son 
correctas: 

a) A actuara en compuestos covalentes con Valencia 1. 

b) B formara compuestos ionicos. 


c) C formara compuestos covalentes con Valencia 2. 

28> Indica la covalencia de cada uno de los elementos 
implicados en los siguientes compuestos, a partir de 
sus estructuras electronicas: F 2 , N 2 , C0 2 , HCl y H 2 0. 
iSe formaran enlaces multiples en algun caso? 























9.2 Diagramas electronicos de Lewis 

En 1916 Lewis propuso una notacion abreviada aplicable a cada moLecuLa a fin de 
intentar facilitar La descripcion y visuaLizacion de Las uniones atomicas covaLentes. 
ActuaLmente, Las denominamos diagramas o estructuras de Lewis. 



En Los diagramas eLectronicos de Lewis se indica cada atomo con su simboLo 
rodeado de unos puntos que representan Los eLectrones de La capa de vaLencia. 
Estos pueden aparecer tambien como aspas para diferenciarLos de Los deL otro 
atomo, o como rayas en eL caso de representar pares eLectronicos. 


Los atomos se enLazan uniendo Los eLectrones necesarios mediante Lineas, de manera 
que aL finaL cada atomo este rodeado de ocho eLectrones, si sigue La regLa deL octeto, 
manteniendo como propios sus eLectrones de vaLencia. 

Cuando se trata de moLecuLas senciLLas, es faciL dibujar estas estructuras. Por ejempLo, 
en eL caso deL fLuor (F 2 ), cada atomo tiene siete eLectrones en su uLtima capa; asi, para 
compLetar eL octeto intercambian un eLectron, uniendose mediante un enLace simpLe, 
quedando Los otros seis eLectrones aLrededor de cada uno: 


Importante 

Los diagramas de Lewis se 

pueden representar de dife- 
rentes formas: 

:p-F: 
xF x • R 

IF-FI 


IF - FI 


Observa que aLrededor de cada fLuor hay ocho eLectrones, pero como propios se mantie- 
nen Los siete iniciaLes. 

En eL caso deL oxigeno (0 2 ), cada atomo tiene seis eLectrones en su uLtima capa, asi 
que intercambiaran dos, y se uniran por un enLace dobLe, quedando Los otros cuatro 
eLectrones aLrededor de cada uno: 


0 = 0 


Observa que aLrededor de cada oxigeno hay ocho eLectrones, pero como propios se 
mantienen Los seis iniciaLes. 

Las siguientes reglas te ayudaran a disenar faciLmente Las estructuras de moLecuLas mas 
compLejas: 


1. CoLoca Los atomos de La moLecuLa de La forma mas simetrica posibLe. 

2. Determina Los eLectrones disponibLes en La capa externa de cada uno de Los ato¬ 
mos de La moLecuLa (A). 

3. CaLcuLa eL totaL de eLectrones que caben en La capa de vaLencia de todos Los ato¬ 
mos de La moLecuLa (N). 

4. EL numero totaL de eLectrones compartidos se obtiene aL restar Los disponibLes de 
Los que caben, es decir (N - A). 

5. CoLoca eL resuLtado anterior, es decir, Los pares eLectronicos compartidos, enLa- 
zando Los atomos. 

6. CoLoca eL resto de Los eLectrones como pares no compartidos para compLetar eL 
octeto de todos Los atomos. 
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1/ Actividades 

29> Representa las estruc- 
turas de Lewis de las 
moleculas SiH 4 , NH 3 y 
BeH 2 . 

30> Representa las estruc- 

+Xl turas de Lewis de las 
moleculas H 2 0, CH 4 , BF 3 
y HCl. 

31> Representa las estruc- 
turas de Lewis de las 
moleculas sutfuro de 
hidrogeno, tridoruro de 
boro y nitrogeno. 


Ejemplo 10 (PAU) 


Dibuja la estructura de Lewis del dioxido de carbono (C0 2 ). 


Solucion 


Indicaremos en el cuadro siguiente los datos necesarios: 


Elemento 

Estructura electronica 
de la capa de Valencia 

Electrones 
de Valencia 

Capacidad de la 
capa de Valencia 

c 

2s 2 2f 

4 

8 

0 

2s l 2p 4 

6 

8 


Electrones de Valencia disponibles: A = 4 + 6 • 2 = 16. 

Capacidad total de la capa de Valencia: N = 8 • 3 = 24. 

Electrones compartidos: /V — A = 24 — 16 = 8 (cuatro enlaces). 

Electrones restantes: 16 - 8 = 8 (cuatro pares). 

Ahora distribuiremos los electrones adecuadamente sobre los atomos: 

o = c = o 

Observa que alrededor de cada atomo hay ocho electrones, pero como propios 
se mantienen los seis iniciales de cada oxigeno y los cuatro del carbono. 


+ 


Mas datos 


En algunas moleculas puede 
darse la situation en la que 
solo uno de los atomos cede 
los dos electrones con que 
se forma el enlace. Se trata 
de un enlace covalente que 
se denomina coordinado o 
dativo. En este enlace el 
atomo que pone a disposi¬ 
tion el par electronico se 
denomina dador, y el que 
los toma es el aceptor. No se 
representa mediante la raya 
habitual, sino con una flecha 
que sale del atomo dador. 


Ejemplo 11 


Indica la estructura de Lewis del acido cloroso (HC10 2 ). 
Solucion 


Indicaremos en el cuadro siguiente los datos necesarios: 


Elemento 

Estructura electronica 
de la capa de Valencia 

Electrones 
de Valencia 

Capacidad de la 
capa de Valencia 

Cl 

2 s 2 2 p 5 

7 

8 

0 

2 s 2 2 p 4 

6 

8 

H 

Is 2 

1 

2 


Electrones de Valencia disponibles: >4 = 7 + 6 • 2 + 1 = 20. 

Capacidad total de la capa de Valencia: N = 8 • 3 + 2 = 26. 

Electrones compartidos: A/ — >4 = 26 — 20 = 6 (tres enlaces). 

Electrones restantes: 20 - 6 = 14 (siete pares). 

Ahora distribuiremos los electrones adecuadamente sobre los atomos: 

10 — CL — 0 — H 

Observa que alrededor de cada atomo hay ocho electrones, y sobre el hidroge¬ 
no, dos. Como propios se mantienen los seis iniciales del oxigeno enlazado al 
hidrogeno y el de este, pero aparecen como propios siete sobre el otro oxigeno 
y solo seis alrededor del cloro. La solucion viene dada en este caso por el en¬ 
lace dativo al suponer que el cloro es el dador y el oxigeno el aceptor: 

10 <— CL — 0 — H 

Ahora cada oxigeno tiene como propios sus seis iniciales y el cloro sus siete, 
con lo que la estructura resulta ser la correcta. 
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10 El enlace de tipo metalico 



El enlace metalico es el responsable de la union de los atomos de los metales 
entre si. Estos atomos se agrupan de forma muy cercana unos con otros, lo que 
produce estructuras muy compactas. Se trata de redes cristalinas. 


• Los metales son solidos a temperatura ambiente, excepto el mercurio (cuyo punto de 
fusion es -38,4 °C), aunque sus puntos de fusion y ebullicion varian notablemente 
(el galio funde a 29,8 °C, mientras que el wolframio lo hace a 3 410 °C). 

• Pueden estirarse en hilos (ductilidad) o formar laminas (maleabilidad). 


+ 


Mas datos 


Al mezclar metales entre si se 
obtienen aleaciones como por 
ejemplo acero (Fe y C), bronce 
(Cu y Sn) y laton (Cu y Zn). 
En ellas, atomos metalicos 
extranos se encajan en otras 
redes metalicas, provocando 
alteraciones importantes en 
sus propiedades originales. 


• Sus superficies son pulidas y practicamente no absorben la luz, sino que la reflejan, 
de ahi su brillo plateado. Las conductividades termicas y electricas son muy elevadas. 


Las propiedades de los metales indican que los electrones responsables del enlace 
poseen una gran libertad y facilidad de movimiento solo con pequenos aportes ener- 
geticos. 


11 Las fuerzas intermoleculares 


Las moleculas con enlace covalente pueden ejercer entre si fuerzas elec- 
trostaticas de tipo atractivo; son las llamadas fuerzas intermoleculares. 


No se trata de enlaces propiamente dichos, aunque en algunos casos se denominen 
asi, pues energeticamente son bastante mas debii.es que estos. 

Las fuerzas intermoleculares son consecuencia de la electronegatividad de los atomos 
que forman la molecula covalente, es decir, de la tendencia que tiene un atomo a atraer 
hacia si la pareja de electrones que lo mantiene unido con el otro atomo. 


0 


Claves y consejos 


No hay que confundir un 
enlace entre atomos, que es 
intramolecular, con fuerzas 
entre las moleculas, que son 
intermoleculares. 


Asi, cuando se enlazan dos atomos diferentes se produce una distorsion en la distribu- 
cion de carga electronica en el espacio, que aumenta en las cercanias del atomo mas 
electronegativo y disminuye, por tanto, alrededor del otro. Es por ello que se crea un 
exceso de carga negativa en el primero y un defecto en el segundo. Aparecen asi dos 
polos electricos, y se dice entonces que el enlace es polar. 

Cuando las moleculas con enlaces polares se encuentran cerca unas de las otras, ejercen 
entre si fuerzas de atraccion debido a los polos que en ellas existen. 

Las fuerzas intermoleculares pueden ser, principalmente, de dos tipos: puente de hidro- 
geno y fuerzas de Van der Waals. 


0 Claves y consejos 

Un elemento es mas elec¬ 
tronegativo cuanto mas a la 
derecha y arriba se encuentre 
en el sistema periodico. 

Si, por ejemplo, el N es mucho 
mas electronegativo que el 
Li, pero menos que el F. 


// Actividades 

32> Investiga acerca de las propiedades del acero. Compara dichas propiedades 
con las que presentan el hierro y el carbono. 

33> ^Que elemento es mas electronegativo, el fosforo, el cloro o el potasio? 
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11.1 Puente de hidrogeno 


Se produce entre moleculas que contienen hidrogeno y un atomo muy eLectronegativo y 
pequeno (tipo F, 0, N). En estos casos, el elemento unido al hidrogeno atrae gran parte 
de la carga del enlace que los mantiene unidos, cargandose negativamente y provocan- 
do la aparicion de una cierta carga positiva sobre el hidrogeno. Se crea asi el enlace 
polar que permite a las moleculas unirse entre si por mera atraccion electrostatica. 

Los compuestos que sufren estas interacciones presentan anomalias en sus puntos de 
fusion y ebullicion y, portanto, en su estado fisico a temperatura ambiente. Un ejemplo 
tipico es el del H 2 0 (Fig. 2.19), que aunque tiene menor masa molecular que el resto 
de los hidruros de los anfigenos, tiene el mayor punto de ebullicion. Esto solo se puede 
explicar por la energia adicional, que es preciso comunicar a las moleculas de agua para 
romper sus fuertes asociaciones electrostaticas intermoleculares de puente de hidroge¬ 
no, a fin de hacerlas pasar al estado gaseoso. 



Fig. 2.19. Puentes de hidrogeno en el 
agua. 


Fig. 2.20. Interacciones entre diferentes 
dipolos por fuerzas de Van der Waals. 


11.2 Fuerzas de Van der Waals 


Son fuerzas de tipo electrostatico que unen con enlaces polares a aquellas moleculas que 
no estan unidas por puentes de hidrogeno. Son mas debiles que estos. Los dipolos exis- 
tentes en ellas pueden interaccionar dando lugar a debiles uniones entre si (Fig. 2.20). 

En las moleculas apolares la movilidad de las nubes electronicas produce dipolos ins- 
tantaneos, lo que genera interacciones atractivas entre las moleculas. Son las fuerzas 
de London. En ambas situaciones se provocan pequenas alteraciones en las propiedades 
de estas sustancias. 


1/ Actividades 

34> Explica que tipo de enlace quimico debe romperse o 
que fuerzas de atraccion deben vencerse para llevar a 
cabo los siguientes procesos: 

a) Fundir bromuro de calcio. 

b) Hervir agua. 

c) Evaporar oxigeno liquido. 

d) Fundir cesio. 

35> Dadas las siguientes sustancias solidas: cobre, dia- 
"5T mante, yodo y bromuro potasico, explique: 

a) iCual es la mas dura? la mas blanda? 

b) iCual conduce la corriente electrica en estado so- 
Lido? (Y en disolucion? 


c) iAlguna puede presentar fuerzas intermolecula¬ 
res? 

36> Entre las sustancias sodio, cloro y bromuro de rubi- 
dio, selecciona la mas representativa en los siguien¬ 
tes casos y justifica tu respuesta. 

a) La sustancia de menor punto de fusion. 

b) La sustancia no conductora en estado solido, pero 
si fundida. 

c) La sustancia cuyas moleculas esten unidas por 
fuerzas de van der Waals. 
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Ciencia, tecnologfa y sociedad 


LA ERA NUCLEAR 

E l amanecer de la era nuclear es lejano, no tanto por los 
anos transcurridos sino por los avances en este campo. 
Su origen destructor y demoledor nos remite a las bom¬ 
bas atomicas, de fision a partir del uranio y de fusion a partir 
del hidrogeno. Pronto, cuando la tecnologfa lo permite, su em- 
pleo con fines pacfficos encuentra un lugar en la sociedad del 
desarrollo por medio de las centrales nucleares que nos abas- 
tecen de energfa electrica a bajo coste economico, aunque a 
veces sus desastres provoquen un gasto humano inmensurable 
(por ejemplo, los accidentes en Chernobil y Fukushima). 

Aplicaciones pacificas 

Hoy en dfa las aplicaciones pacificas que se le han dado al 
atomo son muy importantes. La energfa nuclear ha probado su 
gran importancia en la medicina, en la agricultura, en los trans¬ 
poses, en la minerfa y en muchas mas actividades humanas. 
La radiacion atomica se emplea para diagnosticar y descubrir 
algunas enfermedades y curar otras. En el diagnostico se utili- 
zan radiofarmacos para el rastreo radiactivo (tiroides, hfgado, 
rinon, circulation sangufnea, corazon, pulmon, etc.). Mediante 
la administration de farmacos radiactivos se puede estudiar, 
utilizando imagenes bidimensionales o tridimensionales (to- 
mograffa), el estado de diversos organos del cuerpo humano. 
En la industria se elaboran sustancias radiactivas que son intro- 
ducidas en un determinado proceso para detectar la trayectoria 
de la sustancia gracias a su emision radiactiva, lo que permite 
investigar diversas variables propias del mismo, por ejemplo, 
determinar caudales de fluidos, filtraciones, velocidades en tu- 
berfas, velocidad de desgaste de materiales, etc. 

Se emplean tecnicas atomicas para fabricar jabones y lapices 
labiales, cintas adhesivas mas fuertes y vidrio mucho mas duro. 
Utilizando haces de neutrones es posible llevar a cabo diver¬ 
sas investigaciones en el campo de las ciencias de los mate¬ 
riales. Por ejemplo, se puede obtener information respecto de 
estructuras cristalinas, defectos en solidos, etc. Asf mismo, se 
emplean para medir el grosor de algunos objetos al observar la 
cantidad de rayos radiactivos que los atraviesan. 

La antigiiedad de los objetos extrafdos por los arqueologos se 
puede determinar midiendo la radiactividad existente en ellas 
del atomo de carbono-14, cuya cantidad disminuye a la mi- 
tad cada 5730 anos, lo 
cual les permite calcu- 
lar la edad del objeto 
en cuestion (Fig. 2.21). 


Fig. 2.21. Restos 
arqueoldgicos 
para su datacion. 


Aplicaciones alimentarias 

Tambien pueden ser usados como esterilizantes al someter a 
productos o materiales a la action de los rayos atomicos, que 
destruyen las bacterias y los germenes portadores de las en¬ 
fermedades (Fig. 2.22). 

Las bacterias que echan 
a perder los alimentos 
pueden ser destruidas 
mediante la radiacion. 

Mediante tecnologfa 
nuclear es posible apli- 
car la llamada «Tecnica 
de los Insectos Esteri- 
les (TIE)», que consis- 
te en suministrar altas 
emisiones de radiacion 


Fig. 2.22. Patatas no sometidas a 
tecnicas agricolas de irradiacion. 


ionizante a insectos machos que, una vez esteriles, se dejan 
en libertad para facilitar su apareamiento. Al no producirse la 
descendencia es posible controlar y disminuir su poblacion en 
una determinada region geografica. 

Aplicaciones en medio ambiente 

Tambien mediante tecnicas nucleares es posible desarrollar di¬ 
versos estudios relacionados con los recursos hfdricos. Se pue¬ 
den medir las corrientes de aguas, lluvias y de nieve; caudales 
de rfos, fugas en embalses, lagos y canales y la dinamica de 
lagos y depositos. En el caso de aguas subterraneas, es posible 
identificar su origen, velocidad, direction, flujo y relation con 
las aguas superficiales. 

Como consecuencia podemos asegurar que el desarrollo nu¬ 
clear nos ayuda a controlar mejor nuestro entorno y por ello 
contribuye a la consecution de una mejor calidad de vida para 
toda la sociedad. 


CUESTIONES 


1> Responde: 

a) <;Que ventajas y desventajas crees que tiene que Los 
seres humanos podamos influir en los ciclos vitales? 

b) <;Que repercusiones crees que tiene eso sobre el pla- 
neta? 

2> Investiga y elabora un eje cronologico con los hechos 
mas importantes de La historia nuclear. 
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Experiencia de laboratorio 


Comportamiento de los halogenos 

Objetivo 

Comprobar algunas de Las propiedades quimicas de Los halogenos: comportamiento quimico de los anio- 

nes cloruro, bromuro y yoduro. 

Material 

• Tubos de ensayo en gradilla. 

• Disoluciones NaCL (0,1 M) KBr (0,1 M), KI (0,1 M), Pb(N0 3 ) 2 , agua de cloro, agua de bromo y agua 
de yodo. 

• Productos: CCl 4 . 

A. Solubilidad en las reacciones de halogenuros con iones metalicos 

a) Toma tres tubos de ensayo y echa en cada uno una pequeha cantidad de disolucion de cloruro de 
sodio, de bromuro potasico y de yoduro potasico, respectivamente. Ahade luego a cada tubo un poco 
de disolucion de nitrato de plata. Observa lo que sucede y explicalo. 

b) Realiza La experiencia como en el apartado anterior, pero ahora echa en Los tres tubos nitrato plum- 
boso en lugar de nitrato de plata. Observa Lo que ocurre. 
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B. Afinidad electronica competitiva 

a) Reactividad del cloro con iones bromuro e ioduro 

Toma dos tubos de ensayo y echa a uno 2 mL de disolucion de bromuro potasico y al otro 2 mL de 
disolucion de yoduro potasico, y a ambos 1 mL de agua de cloro. Ahade cinco gotas de de CCl 4 . 

b) Reactividad del bromo con iones cloruro e ioduro 

Toma otros dos tubos de ensayo y echa a uno 2 mL de disolucion de cloruro de sodio y al otro 2 mL 
de disolucion de yoduro potasico, y a ambos 1 mL de agua de bromo. Ahade cinco gotas de de CCl 4 . 

c) Reactividad del yodo con iones cloruro y bromuro 

Por ultimo toma otro par de tubos de ensayo y echa a uno 2 mL de disolucion de cloruro de sodio y 
al otro 2 mL de disolucion de bromuro potasico, y a ambos 1 mL de agua de yodo. Ahade cinco gotas 
de de CCl 4 . 


Cuestiones 

1> Observa Lo que sucede en cada tubo anotando el color que aparece. 

2> Explica lo que ha sucedido y describe La reaccion quimica que ha tenido lugar. 

3> iQue conclusiones obtienes sobre la reactividad de cada uno de estos elementos? 
























M Problemas propuestos _ 

Estructura atomica 

1> Indica las diferencias existentes entre rayos catodicos 
y canales. 

2> Razona en cuales de los siguientes aspectos pueden ser 
diferentes los atomos de un mismo elemento: 

a) Estructura atomica. 

b) Numero de electrones externos. 

c) Masa nuclear. 

d) Suma de protones y neutrones. 

3> Observando la experiencia de Rutherford, puedes 
decir que: 

a) Los electrones se mueven en un espacio pequeno 
del atomo. 

b) Las partes cargadas positivamente de cada atomo 
son extremadamente pequenas. 

c) Las partes cargadas positivamente de los atomos 
se mueven a ciertas velocidades. 

d) El diametro de un proton es aproximadamente 
igual al del nucleo. 

4> Indica el numero de protones, neutrones y electrones 
de los siguientes atomos o iones: 

a) Ar (Z =18, A = 40) b) Sb (Z =51, A = 122) 

c) Cl" (Z = 17, A = 35) d) Fe 3+ (Z = 26, A = 56) 

S: Ar (18p, 18 e, 22 n); Sb (51p, 51 e, 71 n); 
Cl- (17p, 18 e, 18 n); Fe 3+ (26p, 23 e, 30 n). 

5> Indica, justificando brevemente la respuesta, si las 
0f siguientes afirmaciones son verdaderas o falsas: 

a) Los atomos neutros de dos isotopos del mismo ele¬ 
mento tienen distinto numero de electrones. 

b) El ion 39 K + tiene el mismo numero de protones que 
el atomo 40 Ar. 

c) El neon y el 0 2 - tienen el mismo numero de protones. 

6> El vanadio, de numero atomico 23, se encuentra en la 
'01 naturaleza formando dos isotopos con masas iguales 
a 50,0 y 51,0 uma. 

a) Determina el numero de neutrones y de protones 
que tiene cada uno de los isotopos. 

b) Calcula la abundancia relativa de los dos isotopos 
si la masa atomica, que aparece en la tabla perio¬ 
dica, del vanadio es igual a 50,94 uma. 

S: a) p = 23 para ambos y n = 27 y 28. 
b) 6,0% y 94,0%. 


7> Sabiendo que los numeros atomicos del neon y del 
01 sodio son 10 y 11 respectivamente, razona sobre la 
veracidad de las siguientes afirmaciones: 

a) El numero de electrones de los iones Na + es igual al 
de los atomos neutros del gas neon. 

b) El numero de protones de los iones 23 Na + es igual al 
de los atomos 20 Ne. 

c) Los iones Na + y los atomos de gas neon no son 
isotopos. 

Radiacion electromagnetica y espectros 
atomicos 

8> Decimos que los espectros atomicos son disconti¬ 
nues, mientras que el espectro de luz visible es con- 
tinuo, ^puedes explicar que significan ambas cosas? 

9> Calcula la longitud de onda de los siguientes tipos 
de radiacion electromagnetica: radiacion microon- 
das de frecuencia 2,00 • 10 11 Hz, luz verde de 
5,50 • 10 w Hz, luz violeta de 6,80 • 10 14 Hz y rayos X 
de 3,00 • 10 18 Hz. 

10> El color amarillo de la luz de sodio posee una longi¬ 
tud de onda de 5 890 A. Calcula en eV la diferencia 
energetica correspondiente a la transicion electronica 
que se produce. 

S: £ = 2,11 eV. 

11> Se ha observado que los atomos de hidrogeno en su 
01 estado natural son capaces de absorber radiacion 
ultravioleta de 1216 A. ^A que transicion electronica 
corresponde esta absorcion? 

S: n = 2. 

12> La energia necesaria para ionizar el atomo de sodio 
0^ es 498,07 kJ mol -1 . Calcula la frecuencia de la radia¬ 
cion capaz de efectuar dicha ionizacion. Determina si 
esta pertenece al espectro visible, al infrarrojo o al 
ultravioleta, sabiendo que la longitud de onda de la 
luz visible en el vacio esta comprendida entre 3 900 
y 7 800 A. 

S: v = 1,25 • 10 15 s' 1 , zona del ultravioleta. 

13> El electron del atomo de hidrogeno pasa del estado 
01 fundamental de energia £\ = -13,6 eV al n = 3. Indica 
la energia de este nivel. 

S: f 3 = -1,5 eV. 
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MM Problemas propuestos _ 

Niveles y distribution electronica en los atomos 

14> Se observa que se producer! tres rayas espectrales 
cuando un electron pasa de un determinado nivel al 
estado fundamental. ^Podrias decir cual es el nivel de 
partida? ^Cuantas rayas se producirian si el electron 
estuviese inicialmente en el nivel 5? 

S: n = 3; 10 rayas. 

15> iCuantos electrones caben en los orbitales del nivel 
n = 3? Dibuja el diagrama del nivel con sus subniveles, 
indicando ademas la colocacion de los posibles elec¬ 
trones. 

S: 18 electrones. 

16> La ecuacion E. = -13,6 eV/nj permite calcular la ener- 
gia de los distintos niveles en el atomo de hidrogeno. 
Dibuja un diagrama de niveles energeticos que incluya 
los cinco primeros. 

S :E 1 = -13,6 eV; f 2 = -3,40 eV; E 3 = -1,51 eV; 
f 4 =-0,850 eV;f 5 = -0,544 eV. 

17> Para cada uno de los siguientes apartados, indica el 
nombre, simbolo, numero atomico y configuracion 
electronica del elemento de masa atomica mas bajo 
que tenga: 

a) Un electron d. b) Dos electrones p. 

c) Diez electrones d. d) Un orbitals completo. 

18> Escribe la configuracion electronica del estado funda¬ 
mental de las siguientes especies: S 2_ , Ca 2+ , F~ y Al. 

19> Se observa que en el espectro del atomo de hidrogeno 
hay una linea que se corresponde a una absorcion ener- 
getica de 4,60 • 10' 19 J. Se pide: 

a) Longitud de onda de la radiacion absorbida corres- 
pondiente a la transicion asociada a esta linea. 

b) Si el nivel superior de dicha transicion es n = 5, 
icual es el numero cuantico del nivel inferior? 

S: a) X = 4,32 • 10“ 7 m; b) n = 2. 

20> Se observa que al absorber radiacion electromagnetica 
de tipo ultravioleta y de longitud de onda 1,03 • 10~ 7 m 
el electron del atomo de hidrogeno pasa del nivel ener- 
getico £j = -13,6 eV a un nivel superior. Indica cual 
sera este y calcula su energia. 

S: nivel 3; E = -1,51 eV. 

21> De las siguientes configuraciones electronicas, di cua- 
les corresponden a estados fundamentales o excitados 
y a que elementos quimicos (atomos neutros): 


a) Is 2 lp 6 2 p 3 

b) Is 2 2s 2 2 p 6 3s 2 3p 4 4s 1 

c) Is 2 2s 2 2p 6 2d w 3s 2 3p 6 3 d w 4s 2 4p 6 

d) Is 2 2s 2 2p 6 3s 2 3p 6 

22 > iCuantos electrones contiene un atomo cuyas tres pri- 
meras capas esten totalmente ocupadas? 

Ordenacion periodica de los elementos 

23> Dadas las siguientes configuraciones electronicas: 

^ a) Is 2 2s 2 2p 5 e) Is 2 2s 2 2p 6 

b) Is 2 2s 1 f) Is 2 2s 2 2p 6 3s 2 3p 6 3 d w 4s 2 4p 6 

c) Is 2 2s 2 2p 6 3s 2 3p 5 g) Is 2 2s 2 2p 6 3s 1 

Agrupalas de tal manera que, en cada grupo que pro- 
pongas, los elementos que representan las configu¬ 
raciones tengan propiedades quimicas similares. Para 
cada grupo propuesto, explica alguna de estas propie¬ 
dades. 

24> Los numeros atomicos de tres elementos A, B y C son, 
“SI respectivamente, Z - 1 , Zy Z + 1 . Sabiendo que el ele¬ 
mento B es el gas noble que se encuentra en el tercer 
periodo (argon), responde razonadamente a las cues- 
tiones siguientes: 

a) i En que grupo de la tabla periodica se encuentran 
los elementos A y C? iCual de estos dos elementos 
presenta una energia de ionizacion mayor? 

b) £En que periodo se encuentran los elementos A y C? 
iCual de estos elementos presenta un radio atomico 
mayor? 

25> Dadas las siguientes configuraciones electronicas de 
los niveles de energia mas externos, identifica el grupo 
de la tabla periodica al que pertenecen. Indica el sim¬ 
bolo, el numero atomico y el periodo del primer ele¬ 
mento de dicho grupo. 

a) ns 2 np A b) ns 2 

c) ns 2 np 1 d) ns 2 np 5 

26 > Dado el elemento A (Z = 17) justifica cual o cuales 
de los siguientes elementos, B (Z = 19), C (Z = 35) y 
D (Z = 11): 

a) Se encuentran en su mismo periodo. 

b) Se encuentran en su mismo grupo. 

c) Son mas electronegativos. 

d) Tienen menor energia de ionizacion. 








27> Dados los siguientes elementos: F, P, CLy Na: 

a) Indica su posicion (periodo y grupo) en el sistema 
periodico. 

b) Determina sus numeros atomicos y escribe sus confi- 
guraciones electronicas. 

c) Ordena razonadamente los elementos de menor a 
mayor radio atomico. 

d) Ordena razonadamente los elementos en funcion de su 
primera energia de ionizacion. 

Enlace qirimico 

28> Dada la siguiente tabla de puntos de fusion y ebullicion 

"51 de distintas sustancias: 


Sustancia 

Punto de 
fusion (°C) 

Punto de 
ebullicion (°C) 

Cloruro de sodio 

800 

1413 

Tetracloruro de carbono 

-23 

77 

Dioxido de silicio 

>1700 

> 2 200 

Agua 

0 

100 


Justifica y relaciona estas propiedades con el tipo de 
enlace quimico de cada sustancia. 


29> Considerando las sustancias Br 2 , Si0 2 , Fe, HF y NaBr, jus- 
"5T tifica en funcion de sus enlaces: 

a) Si son o no solubles en agua. 

b) Si conducen la corriente electrica a temperatura 
ambiente. 

30> Dados los siguientes compuestos: CaF 2 , C0 2 y FH 2 0, indica 
"51 el tipo de enlace predominante en cada uno de ellos. 
Ordena los compuestos anteriores de menor a mayor 
punto de ebullicion. Justifica las respuestas. 

31> En funcion del tipo de enlace, explica por que: 

a) El NFH 3 tiene un punto de ebullicion mas alto que el 

ch 4 . 

b) El KCL tiene un punto de fusion mayor que el Cl 2 . 

c) El Chl 4 es insoluble en agua y el KCl es soluble. 

S: Dependen de las propiedades de los enlaces. 

Aplica lo aprendido 

32> Contesta: 

a) Un atomo A tiene como configuracion electronica: Is 2 
2s 2 2 p 6 3s 2 3 p 6 5s 1 . iCuales seran los numeros cuanti- 
cos de su electron mas externo? 


b) Justifica la veracidad o la falsedad de las siguientes 
afirmaciones: 

- A se encuentra en su estado fundamental. 

- A pertenece al grupo de los metales alcalinos. 

- A esta en el quinto periodo del sistema periodico. 

- A formara preferentemente compuestos con enlace 
covalente. 

33> La configuracion electronica del ultimo nivel energetico 
5^ de un elemento es 4s 2 4 p 3 . De acuerdo con este dato: 

a) Deduce la situacion de dicho elemento en la tabla 
periodica. 

b) Escribe los valores posibles de los numeros cuanticos 
para su ultimo electron. 

c) Deduce cuantos protones tiene un atomo de dicho ele¬ 
mento. 

d) Deduce los estados de oxidacion mas probables de 
este elemento. 

S: c) 33 p; d) ±3, 5. 

34> Las configuraciones electronicas: A = Is 2 2s 2 p 6 3s 1 ; 
51 B = Is 2 2s 2 p 6 3s 2 p 1 ; y C = Is 2 2s 2 p 6 3s 2 p 5 corresponden 
a atomos neutros. Indica las formulas y justifica el tipo 
predominante de los posibles compuestos que pueden 
formarse cuando se combinan las siguientes parejas: 

ojAyC b) B y C c) C y C 

35> El elemento de numero atomico 12 se combina facil- 
"51 mente con el elemento de numero atomico 17. Indica: 

a) La configuracion electronica de los dos elementos en 
su estado fundamental. 

b) El grupo y periodo al que pertenece cada uno. 

c) El nombre y simbolo de dichos elementos y del com- 
puesto que pueden formar. 

d) El tipo de enlace y dos propiedades del compuesto 
formado. 

36> Considerando los elementos Na, Mg, Si y Cl: 

a) Indica los numeros cuanticos del electron mas externo 
del Na. 

b) Ordena los elementos por orden creciente de radio 
atomico y justifica la respuesta. 

c) Ordena los elementos por orden creciente de su poten- 
cial de ionizacion y justifica la respuesta. 

d) Escribe la configuracion electronica de las especies 
Na + , Mg 2+ , Si y Cl‘. 
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Cuestiones basicas 


Atomo 

Proton 

Minima parte de una sustancia que mantiene sus propiedades 

Particula positiva de los nucleos atomicos. El numero de pro¬ 

quimicas y, a su vez, esta formado por particulas mas peque- 
nas iguales para todos los elementos quimicos. 

tones de un elemento es su numero atomico (Z). 

Electron 

Neutron 

Particula negativa de la corteza de los atomos. En el atomo 

Particula sin carga de los nucleos atomicos que da estabilidad 

neutro, el numero de electrones coincide con el numero ato¬ 

al atomo. El numero de nucleones (protones y neutrones) es 

mico. 

su numero masico (A). 


Modelo atomico de Thomson. Represents al atomo como una masa esferica positiva donde se encuentran encajados 
Los eLectrones negativos, siendo neutro eL conjunto. 

Modelo de Rutherford. El atomo esta formado por un nucleo en el que se concentra La carga positiva y La practica 
totalidad de la masa atomica y alrededor del cual los eLectrones giran en orbitas. 

Isotopos. Atomos del mismo elemento con distinta cantidad de neutrones. 

Onda electromagnetica. Onda que transmite energia a La velocidad de la Luz de forma radiante: c = \ v 


Espectros atomicos 

Emision 

Conjunto de radiaciones emitidas por un cuerpo, previo calentamiento o descarga 
electrica. Es continuo si posee todos los colores de la luz (emitido por solidos y 
liquidos incandescentes) y discontinuos si no es asi (emitido por gases). 

Absorcion 

Conjunto de radiaciones obtenidas tras irradiar un cuerpo en estado gaseoso 
con luz. Es un espectro discontinuo en el que aparecen en negro rayas que en el 
espectro de emision aparecian coloreadas. 

Visible de hidrogeno 

1 / 1 1 \ 

Las lineas espectrales cumplen la ecuacion: — = R —- -\ 

X \n 1 nj 


Modelo de Bohr. Energia emitida o absorbida por un electron al cambiar de orbita en un atomo: 


foton 


= E, 


tlegada 


partida 


h v 


Configuration electronics. Indica la colocacion de los eLectrones en los niveles (n) y subniveles ((). Cada nivel 
contiene un maximo de 2 n 2 electrones. 


Estado fundamental. Cuando todos los electrones de un atomo ocupan los niveles energeticos mas bajos. 

Estado excitado. Cuando uno o varios de los electrones de un atomo se encuentran en niveles energeticamente superiores. 

Tabla periodica. Los elementos quimicos se ordenan en forma creciente de sus numeros atomicos y segun la similitud 
en sus propiedades. Lo es tambien segun su configuration electronica externa. Esta formado por 18 grupos (columnas) 

y siete periodos (filas). 

Regladeloctetooreglade Lewis. Estructuraelectr6nicaextemamasestabledelosatomos(8e _ enlaultimacapaelectr6nica). 

Enlace ionico. Union entre un elemento de caracter metalico y uno no metalico, transformandose ambos en iones al 
ceder eL metal electrones al no metal, formando una red cristalina. 

Enlace covalente. Union entre dos elementos de caracter no metalico entre si o con el hidrogeno mediante la compar- 
ticion de electrones, formando moleculas o redes. 

Fuerzas intermoleculares. Fuerzas atractivas que se ejercen entre moleculas polares. 

Energia de ionizacion: Es la energia minima necesaria para arrancar un electron de un atomo gaseoso en su estado 
fundamental, transformandolo en un ion positivo. 

Electroafinidad. Es La energia que absorbe o desprende un atomo gaseoso en estado fundamental cuando capta un 
electron libre transformandose en un ion negativo. 

Radio atomico. Es la distancia que existe entre eL nucleo del atomo y su electron mas externo. 
























